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Prólogo 


La teoría del equilibrio químico ofrece al estudiante que comienza 
sus estudios un buen ejemplo sobre el desarrollo, las aplicaciones y 
las modificaciones necesarias de una teoría cientifica. El concepto de 
modelo teórico, el empleo de aproximaciones y de métodos gráficos 
para la resolución de los problemas y la modificación del modelo inicial 
para que los resultados sean más exactos, son procedimientos muy 
corrientes en todas las ramas de la ciencia. Debido a que la teoría 
del equilibrio químico puede aplicarse a problemas sencillos en los 
que intervengan disoluciones iónicas, ha pasado a ser una parte clásica 
de los cursos de iniciación a la química. Por desgracia, los profesores 
de los cursos más avanzados encuentran a menudo que esta exposición 
inicial enseña a los estudiantes a resolver los problemas mediante 
«recetas de cocina», por lo que aquellos problemas tan solo ligera- 
mente distintos o que presenten alguna dificultad hacen necesario volver 
a repetir la teoría o a memorizar más fórmulas. Este proceso continúa 
a veces en los cursos de química analítica. física y hasta en los cursos 
para graduados. 

Este libro ha sido escrito en la creencia de que a los estudiantes 
de química se les puede ofrecer un tratamiento riguroso de la teoría 
del equilibrio químico desde el mismo comienzo de su exposición, en 
especial cuando se introduzcan las aproximaciones de manera explí- 
cita como pasos necesarios para la resolución de los problemas. La 
resolución de problemas a partir de las ecuaciones de neutralidad de 
carga eléctrica y de conservación o balance de materia que se usan 
en este libro ya ha sido empleada con anterioridad, pero raras veces 
en tratados elementales. Una vez que el estudiante domine esta téc- 
nica podrá, cuando menos, intentar la resolución de cualquier proble- 
ma sobre equilibrios sin necesidad de recurrir a fórmulas memoriza- 
das, y retendrá este método de curso a curso. 
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Se hace constante empleo del tratamiento de Brónsted de la química 
de los ácidos y bases, ya que permite la unificación y la simplificación 
de los problemas, así como una fácil extensión a sistemas no acuosos. 
Aunque los coeficientes de actividad y la teoria de Оебуе-НїїсКе! по 
se estudian generalmente en los cursos de iniciación, los conceptos co- 
rrespondientes no son inaccesibles para la mayoría de los estudiantes, 
por lo que cabe esperar que se encuentre espacio para desarrollar 
estos temas en los cursos ya recargados. También se incluyen capitulos 
acerca de métodos gráficos que permiten la resolución elegante de 
problemas complicados sobre separaciones, tema incluido en la mayo- 
ría de los cursos de química analítica. En las listas de bibliografía 
complementaria se hace referencia principalmente a monografías y 
trabajos aparecidos en el Journal of Chemical Education con la espe- 
ranza de que al menos algunos estudiantes se familiaricen con la lite- 
ratura química en esta forma fácilmente asequible. Estos trabajos 
hacen referencia a los estudios originales y más eruditos que no se 
recogen aquí. 

Se aconseja al estudiante que estudie con atención los numerosos 
problemas puestos como ejemplo en el texto, así como los problemas 
al final de los capítulos (la respuesta a las partes (a) de la mayoría de 
los problemas no resueltos pueden encontrarse al final del libro). Solo 
mediante la resolución de numerosos problemas podrá dominarse esta 
asignatura. 

Muchos de mis colegas, en especial el profesor G. H. Ayres, y 
algunos de mis alumnos me han ayudado a dar forma al enfoque de 
este libro a través de discusiones estimulantes y críticas. Deseo agra- 
decer al profesor Fred Anson la lectura del manuscrito, así como sus 
útiles consejos. Mi esposa, Fran, pasó a máquina el manuscrito en 
su forma final y ayudó a corregir las pruebas; reconozco con agrade- 
cimiento su constante aliento y su ayuda. 


Austin, Texas 
ALLEN J. BARD 


Tabla de materias 


1. Introducción 


1- 
1- 
1- 
1- 
1- 
1- 


SABANA 


El empleo de la teoría del equilibrio 

El punto de vista cinético 

El punto de vista termodinámico 

Equilibrio desde el punto de vista cinético 
Desplazamiento del equilibrio 

Valores numéricos de las constantes de equilibrio 


2. Cálculos con las expresiones de las constantes de equilibrio 


2-1. 
2-2. 


Zonización 


Resolución de problemas 


3. Equilibrios ácido-base 


3-1. 
3-2. 
3-3. 
3-4. 


Acidos y bases 

Problemas sobre equilibrios ácido-base 
Acidos polipróticos 

Disoluciones no acuosas 


4. Solubilidad 


4-1. 
4-2. 
4-3. 
4-4. 
4-5. 


Producto de solubilidad 

Problemas sobre solubilidad 

Precipitación fraccionada 

Equilibrios ácido-base 

Separaciones mediante el sulfuro de hidrógeno 


11 


15 


15 
16 
21 
24 
26 
29 


31 


32 
35 


40 


40 
45 
51 
54 


60 


60 
63 
67 
69 
72 


12 


10. 


Tabla de materias 


Equilibrio de iones complejos 


5-1. 
5-2. 
5-3. 
5-4. 


3-3. 
5-6. 
5-7. 


Tones complejos 

Problemas sobre ¡ones complejos 

Tones complejos y equilibrios correspondientes 
Influencia del pH sobre la concentración del ligando 
Quelatos 

Complejos polinucleares 

Estabilidad frente a labilidad 


Equilibrios de oxidación-reducción 


6-1. 
6-2. 
6-3. 
6-4. 
6-5. 


Reacciones de oxidación-reducción 

Potenciales de oxidación-reducción 

Constantes de equilibrio de las reacciones redox 
Problemas de oxidación-reducción 

Velocidad de las reacciones de oxidación-reducción 


Actividad y coeficientes de actividad 


7-1. 
7-2. 
7-3. 
7-4. 
7-5. 


Actividad en función de la concentración 
Intensidad iónica y coeficientes de actividad 
Cálculo teórico de coeficientes de actividad 
Coeficientes de actividad y problemas de equilibrio 
Conclusión 


Métodos gráficos 


8-1. 
8-2. 
8-3. 
8-4. 
8-5. 
8-6. 


Empleo de métodos gráficos 
Problemas ácido-base 
Problemas de productos de solubilidad 


Equilibrios ácido-base y de solubilidad en competencia 


Problemas sobre ¡ones complejos 
Conclusiones 


Separaciones y otros equilibrios 


9-1. 
9-2. 
9-3. 
9-4. 
9-5. 


Introducción 

Extracción liquido-liquido 
Intercambio iónico 
Electrodeposición 
Equilibrios diversos 


Métodos numéricos y digitales 


10-1. 


Introducción 


10-2. Soluciones algebraicas 


77 


77 
80 
82 
86 
89 
93 
93 


97 


97 
98 
102 
104 
106 


109 


109 
111 
114 
118 
119 


121 


121 
122 
136 
140 
142 
148 


152 


152 
153 
158 
165 
168 


179 


179 
179 


Tabla de materias 
10-3. Métodos gráficos 
10-4. Métodos numéricos 


10-5. Métodos digitales 


Apéndice A. Cálculo de las concentraciones у velocidades de reacción 
durante la reacción H,—L, 


Apéndice B. Cálculo de las constantes de equilibrio a partir de los 
datos de energía libre 


Apéndice C. Tablas de constantes de equilibrio 


Apéndice D. Potenciales standard de electrodo de algunas semirreac- 
ciones de oxidación-reducción a 25 С 


Soluciones a los problemas 
Selección de pesos atómicos internacionales 
Logaritmos vulgares 


Indice 


13 
181 


183 
188 


195 


198 


202 


210 


212 


214 


216 


219 


CAPITULO 1 


INTRODUCCION 


1-1. EL EMPLEO DE LA TEORIA DEL EQUILIBRIO 


El químico se propone el estudio de una reacción, tal como la 
disociación de un ácido débil, 


HF 2H? + ЕТ (1.1) 
la disolución de un precipitado, 
BaSO, (sólido) => Ba** + 80,7 7 (1.2) 
una reacción oxidación-reducción, 
2Fe*** + 217 =>2Fe** +I, (1.3) 
o, en general, una reacción que pueda ser representada por 
аА + bB + >С + ар + (1.4) 
Desea saber si la reacción se llevará a cabo, hasta qué grado tendrá 
lugar según las diferentes concentraciones de las sustancias reaccio- 
nantes, la medida en que la reacción va a ser efectuada por variacio- 
nes en la temperatura y presión, etc. Está claro que puede obtener 
esta información encerrándose en su laboratorio y llevando a cabo 


una serie de experimentos y medidas bajo todas las condiciones de 
interés que sean posibles. Por ejemplo, si desea estudiar la disocia- 
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ción del HF en agua a 25° С, con mezclas diversas de HF y F”, prepa- 
rará disoluciones 1 M, 0,5 M, 0,1 M, 0,01 M y 0,001 M de HF y medirá 
la concentración del ion hidrógeno en cada una de ellas. A continuación 
preparará disoluciones semejantes con concentraciones distintas de F7, 
y de nuevo efectuará medidas. Este tratamiento directo del problema 
obliga al químico a efectuar una gran cantidad de medidas y a em- 
plear reactivos, aparatos de laboratorio y —lo más importante— le 
ocupa mucho tiempo. 

Le resulta útil al químico el poseer una teoría que le permita llevar 
a cabo un número relativamente pequeño de experimentos en su sis- 
tena, y a continuación aplicar los resultados de este pequeño número 
de experimentos junto con su teoría para predecir las propiedades del 
mismo sistema bajo condiciones distintas. La del equilibrio químico 
es una de estas teorías. Aunque esta teoría nunca elimina comple- 
tamente la experimentación directa. el tratamiento de los problemas 
está sistematizado de manera que solo resultan necesarios unos pocos 
experimentos. А menudo ocurre que estos experimentos уа han sido 
llevados a cabo, y los resultados recogidos en alguna revista o libro. 
Lo ideal seria el poder llegar a obtener estos resultados sin tener que 
recurrir a experimentos directos, empleando tan solo las propiedades 
conocidas de los átomos, o mejor aún, las propiedades fundamenta- 
les de los electrones y de los protones. Este es el objetivo de la química 
teórica. La naturaleza de los problemas matemáticos y físicos de este 
campo son de tal magnitud, que la posibilidad de predecir el curso 
de una reacción a partir de propiedades fundamentales con un papel, 
un lápiz y una máquina calculadora debe situarse en un futuro bastante 
lejano para la mayor parte de las reacciones. La teoría del equilibrio 
químico, basada en medidas empíricas, seguirá siendo una herramienta 
indispensable para el trabajo del químico. 

La teoría del equilibrio químico se estudia fundamentalmente a 
partir de consideraciones acerca de la energía de un sistema (estudio 
termodinámico): sin embargo, se obtiene una imagen más clara del 
desplazamiento de un sistema hasta alcanzar el equilibrio teniendo en 
cuenta la velocidad de las reacciones (estudio cinético). Se emplearán 
ambos puntos de vista para formular la teoría. 


1-2. EL PUNTO DE VISTA CINETICO 
REACCION DIRECTA 


Consideremos el proceso de formación de yoduro de hidrógeno, HI, 
a partir de la reacción del hidrógeno, Н», y el yodo, І,, en fase gaseosa 


Н, +1, > 2HI (1.5) 
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Si añadimos, por ejemplo, 1 milimol de H, y un milimol de 1, a un 
frasco de 1 litro, reaccionarán ambos para formar HI. La velocidad 
de formación del HI será proporcional a las concentraciones del hidró- 
geno y del yodo. Expresando esto en forma matemática. 


0; = k,(H2][1,] (1.6) 


en donde v, es la velocidad de la reacción directa, k , es sencillamente una 
constante de proporcionalidad y los corchetes denotan concentraciones. 

Podemos racionalizar las observaciones precedentes de manera in- 
tuitiva mediante el siguiente razonamiento: Se verifica la reacción del 
H, y el l, (y de hecho. la mayoría de las reacciones) porque las mo- 
léculas chocan y tienen lugar redistribuciones atómicas. Cuanto mayor 
sea el número de choques por segundo entre las moléculas de Н, y 
de 1, tanto mayor será la velocidad a la que se forme el HI; es decir. 
tanto mayor será la velocidad de reacción. Imagínese que en un expe- 
rimento se coloca una sola molécula de 1, y una sola molécula de Н, 
en un recipiente de un litro (es decir, una concentración exigua de Г, 
y Н,). Transcurrirá mucho tiempo hasta que estas dos moléculas 
entren en colisión y. en consecuencia, la velocidad de la reacción será 
muy lenta. El caso contrario consistiría en colocar un gran número 
de moléculas de 1, y de H, en un recipiente muy pequeño (con lo que 
la concentración de I, y H, seria muy grande). Bajo estas condiciones 
los choques serian más frecuentes y la velocidad de reacción sería ele- 
vada. La ecuación (1.6) constata este hecho. El estudio de esta reacción 
ha permitido obtener a 527 C el valor de Ку, que es de 2,3 litros/mol-se- 
gundo. А partir de este valor y por medio de algunos cálculos (véase 
el Apéndice A) podemos determinar v; y las concentraciones de Ha, 1, 
y HI. En la Fig. 1.1 (a) y (b), se muestran los resultados de estos cálculos. 


REACCION INVERSA 


A medida que la reaccion transcurre se va gastando H, e I, de mane- 
ra que sus concentraciones disminuyen continuamente, y en conse- 
cuencia disminuye гу. Pero al mismo tiempo se va formando НІ y su 
concentración aumenta. Sin embargo, en cuanto se forman moléculas 
de HI, se producen choques entre ellas, y se descomponen de nuevo 
para dar lugar a H, e l,. La velocidad de esta reacción inversa, гь, se 
ha determinado experimentalmente que es proporcional al cuadrado 
de la concentración de H1, es decir. 


v, = КАНН = нтр (1.7) 
La concentración de НІ se encuentra elevada al cuadrado en este caso 


porque para que la reacción tenga lugar deben chocar dos moléculas 
de HI. Bajo estas condiciones se ha determinado el valor de k, que 
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FIGURA 1.1. Sistema reaccionante H, + 1; = 2НІ. (a) Variación de las concentra- 
ciones de Н,. І; y HI en el transcurso de la reacción. cuando el sistema contiene inicial- 
mente concentraciones [H;] = [1,] = 0.001 moleslitro y [Ні] = 0. (b) Variaciones 
en las velocidades г; у гь. de las reacciones directa e inversa, respectivamente. con las 
condiciones iniciales de (a). (с) Variación de las concentraciones de Н,. І, y НІ en el 
transcurso de la reacción. cuando el sistema contiene inicialmente concentraciones 
[HI] = 0.002 moles/titro. y [Hz] = [!,] = 0. (d) Variación de las velocidades de las 
reacciones directa e inversa. con condiciones iniciales iguales a las de (c). Véanse los cálcu- 
los en el Apéndice A. 
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resulta ser 0,14 litrosímol-segundo, у v, puede determinarse en cualquier 
instante [Fig. 1.1(b)]. La velocidad de la reacción inversa aumenta 
progresivamente en el curso de la reacción porque la concentración 
de HI aumenta continuamente. La velocidad de reacción total que 
observamos гы será. por tanto, la diferencia entre las velocidades 
de las reacciones directa e inversa 


Гана = Су — Up (1.8) 


EQUILIBRIO DINAMICO 


Como v; disminuye y v, aumenta en el transcurso de la reacción, 
al cabo del tiempo se alcanza un estado en el que г, y +, se hacen igua- 
les. con lo que la velocidad de reacción total se hace nula. Se dice en- 
tonces que el sistema se encuentra en equilibrio. Las concentraciones 
de Н,. 1, y HI no sufrirán ninguna variación con el tiempo. En este 
sistema y con esta temperatura. el equilibrio se alcanza al cabo de 
unos 900 segundos. Aunque no parezca que tenga lugar cambio alguno 
en la botella en que se desarrolla la reacción, ambas reacciones están 
llevándose a cabo a pesar de 1040: su velocidad es la misma, pero su 
sentido opuesto. Para resaltar esto se denomina este estado de equi- 
librio dinámico. Como en él e, es igual a г, 


КАН: 1 ЇЇ шэн кун2, (1.9) 


[Н ks y 
ЇН,1.4151г 2 на п) 


en donde К es sencillamente un número, una constante para esta reac- 
ción a una determinada temperatura. que se llama constante de equi- 
lihrio de la reacción. Como no se ha tenido en cuenta рага nada la 
concentración real existente de Н,. I, y НІ al escribir (1.9) y (1.10), 
ambas ecuaciones son válidas para cualquier concentración de las 
sustancias reaccionantes de este sistema a una temperatura dada. 
A partir de los valores de k , y k, podemos calcular К = 16.4 a 527 С. 
Si empezamos con concentraciones de H, e 1, de 1 mol/litro. la velo- 
cidad a la que se alcanzará el equilibrio será distinta. Sin embargo. 
una vez alcanzado el equilibrio, las concentraciones de HI, H, е 1, 
satisfarán la expresión de la constante de equilibrio (1.10), con K igual 
a 16,4. Esto ilustra la utilidad del concepto de constante de equilibrio. 
Una vez determinado K mediante cualquier método experimental para 
una serie de concentraciones de un sistema dado. este mismo valor 
de K puede emplearse para predecir concentraciones finales de este 
sistema en cualquier otro caso a esta misma temperatura. 

La ecuación (1.10) tampoco hace ninguna suposición acerca del 
sentido a partir del cual se ha alcanzado el equilibrio. Si. en un nuevo 
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experimento introducimos 2 milimoles de HI en un recipiente de 1 litro, 
el НІ se descompondrá en H, е1,. El sistema viene descrito por el mis- 
mo sistema de ecuaciones, y las concentraciones de las sustancias 
reaccionantes y las velocidades de reacción pueden calcularse de nuevo 
(Apéndice A). En la Fig. 1.1(c) y (d) se muestran los resultados de estos 
cálculos. En este caso el sistema alcanza el equilibrio en unos 1800 
segundos, pero en este estado las concentraciones de Н,, І, y HI son 
exactamente las mismas que en el caso precedente. Al introducir 
estas concentraciones en la expresión de la constante de equilibrio 
se obtendrá el mismo valor numérico de K. 


MECANISMOS DE REACCION COMPLEJOS 


Estas mismas ideas pueden ser aplicadas a una reacción general (1.4), 
pudiéndose obtener una expresión de la constante de equilibrio como 
la siguiente 

Сүр} -- 
шкын" (11D) 
[AF [BJ --- 
En muchas reacciones el mecanismo real de la reacción puede ser más 
complicado que el de la reacción H,—I,. Por ejemplo, puede ocurrir 
que en una reacción como 


А +BÆ2C (1.12) 

la velocidad de la reacción directa no venga dada por 
v; = k,[A][B] (1.13) 
puesto que la reacción puede tener lugar en realidad en dos etapas 
0) A+XÆAX (1.14) 
(2) АХ-Вг20-Х (1.15) 


en donde X es una tercera sustancia presente en la mezcla de la геас- 
ción que ni se produce ni se consume en la reacción total. En este caso 
las velocidades de las reacciones individuales vienen dadas por 
(G) vis = К. ДАЈХ] vie = k [AX] (1.16) 
(2) vz; = К, ДАХІВ] va = Ка СҮХ (1.17) 
Sin embargo, una vez que el sistema alcanza el equilibrio, las veloci- 


dades de todas las reacciones directas e inversas son iguales y se ob- 
tiene la siguiente expresión para la constante de equilibrio 


С, _ 77 
[A Jea [B]e kikao 


(1.18) 
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Aunque el mecanismo real de esta reacción es más complejo que el 
sugerido por la ecuación de la reacción total (1.12), la expresión re- 
sultante para la constante de equilibrio es la misma que la que cabría 
esperar de un mecanismo más sencillo. Esta es una propiedad útil 
de los sistemas en equilibrio. Independientemente de lo complicado 
que sea el mecanismo de la reacción, las propiedades del sistema en 
equilibrio son independientes del camino que recorran las sustancias 
reaccionantes para convertirse en producto de la reacción, y la ex- 
presión de la constante de equilibrio puede deducirse a partir de la 
reacción total. 

En la práctica, el equilibrio se estudia raras veces por el método 
que se acaba de exponer. Las velocidades de muchas reacciones son di- 
fíciles de medir debido a su extremada lentitud o rapidez, o debido a 
que el recorrido de la reacción es muy complicado. Los valores numéri- 
cos de la constante de equilibrio pueden determinarse más fácilmente 
en un sistema «en reposo»; por ejemplo, midiendo las concentraciones 
de las sustancias reaccionantes en equilibrio. Esta técnica es frecuen- 
temente empleada, puesto que es más fácil examinar un sistema de 
composición constante que uno cuya composición varíe con el tiempo. 


1-3, EL PUNTO DE VISTA TERMODINAMICO 
SISTEMAS MECANICOS 


Otra forma de definir la posición de equilibrio es basándose en 
consideraciones energéticas. Un sistema adquiere un estado de equi- 
librio cuando su energía es minima. Como analogia mecánica de una 
reacción química considérese una bola que pueda deslizarse por la 
ladera de una colina (Fig. 1.2). La bola, es decir, el sistema que es- 
tamos considerando, posee una cierta energía potencial en virtud de 
su posición en la colina. Para perder esta energía y alcanzar una po- 
sición de menos energía, la bola se deslizará cuesta abajo y alcanzará 
el reposo en el valle, que es la posición de energía mínima de este sistema. 


SISTEMAS QUIMICOS Y ENERGIA LIBRE 


Un sistema químico es muy parecido al sistema mecánico de la 
bola anteriormente citado. Una mezcla cualquiera de sustancias posee 
una cierta cantidad de energía asociada (como la energía cinética de 
movimiento de las moléculas, la energía de enlace que mantiene a los 
átomos unidos, etc.). Este sistema se transformará mediante una reac- 
ción química y dará lugar a un nuevo sistema siempre que la energía 
de este último sea inferior a la del primero. Las sustancias reaccionarán 
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FIGURA 1.2. Analogía mecánica de un sistema químico. 
La bola situada en la ladera de la colina se moverá hasta 
alcanzar una posición de energía minima. 


hasta alcanzar un estado con energía mínima. Cuantitativamente, po- 
demos decir que la energía total de un sistema que contenga ną moles 
de la sustancia A, ng moles de la sustancia B, etc.. es 


Girar = MAGA + MgGg + лсОс + (1.19) 


Gota, es la energía libre total del sistema, G, es la energía libre por 
mol de la sustancia A, Св es la energía libre por mol de В, etc. 


ENERGIA LIBRE Y EQUILIBRIO 


Considérese la reacción 
А, + B, => 2AB (1.20) 
Supóngase que se introducen 1,0 mol de A, y 0,1 mol de В, en un re- 
cipiente de 1 litro. La energía libre del sistema será 

G = (1,0)Ga, + (1.0) Gp, (1.21) 
Cuando hayan reaccionado 0,1 mol de A, y 0,1 mol de В, para dar 

lugar a 0,2 moles de AB, la energía libre del sistema será 
G’ = (0.9)С'„, +(0.9)G y, + (0,2)6 ap (1.22) 


Podemos determinar la energía libre del sistema en cualquier fase de 
esta reacción hallando los moles y la energía libre de cada sustancia 
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FIGURA 1.3. Variación de la energia libre total, G, de un sistema a lo largo 
de las diferentes fases de reacción A, + В, < 2AB. Al alcanzarse el equili- 
brio, el sistema poseerá un mínimo de energía y su composición será la in- 
dicada por la flecha. 


presente en la mezcla; en el Apéndice B se encuentran los detalles de 
estos cálculos. En la Fig. 1.3 se muestran los detalles típicos de cálcu- 
los de este tipo para la reacción teórica (1.20). La energía del sistema 
va disminuyendo progresivamente a medida que se va formando AB, 
mientras que А, y B, disminuyen hasta cierto punto (que viene indi- 
cado por la flecha). А partir de este punto un aumento de AB y una 
disminución correspondiente de A, y B, origina un aumento en la 
energía libre total del sistema. La posición de equilibrio es la posición 
de energía mínima del sistema. La constante de equilibrio de la reac- 
ción puede determinarse incluyendo las concentraciones de А», В, 
y AB que se hallen presentes en este estado en la expresión de la cons- 
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tante de equilibrio. Para esta reacción a 25° С, К vale 29,3. Está claro 
que К se halla intimamente ligada a las energías libres normales de los 
componentes de una reacción (Apéndice B). 


EQUILIBRIOS METAESTABLES 


El término metaestable se emplea para denominar un sistema en 
equilibrio que no es el estado de equilibrio más estable posible para 
el sistema en esas condiciones. Por ejemplo, si se considera el diagrama 
de energía de un sistema (Figs. 1.2 y 1.3) puede considerarse lo que 
ocurriría si existiese una hendidura o un pequeño valle en la ladera 
de la colina. El sistema, al tender hacia el equilibrio, puede detenerse 
en este pequeño valle y permanecer en un estado de equilibrio metaes- 
table. Este estado se denomina metaestable, puesto que existe un es- 
tado de equilibrio más estable al pie de la colina. 


1-4. EQUILIBRIO DESDE EL PUNTO DE VISTA 
CINETICO 


EXPRESIONES DE LA CONSTANTE DE EQUILIBRIO 


Como en los comentarios anteriores acerca del equilibrio llevados 
a cabo desde el punto de vista cinético y termodinámico se consideraba 
un sistema que tendía al equilibrio, se hace necesario insistir aquí en 
que la expresión de la constante de equilibrio se refiere solo al estado 
final del sistema. Dada la ecuación de la reacción química total, po- 
demos escribir inmediatamente la expresión correspondiente de la cons- 
tante de equilibrio: basta tomar las concentraciones de los productos 
de la reacción (en el segundo miembro de la ecuación de la reacción), 
elevarlas a la potencia dada por sus coeficientes respectivos en la reac- 
ción química y dividirlas por las concentraciones de las sustancias que 
intervienen en la reacción (en el primer miembro de la ecuación), ele- 
vadas a una potencia correspondiente a sus respectivos coeficientes. 
La expresión así obtenida se igualará a una constante. En la Tabla 1.1 
-56 encuentran las expresiones de las constantes de equilibrio de diversos 
tipos distintos de reacciones. Como nos ocuparemos solo de sistemas 
químicos en equilibrio, es decir, sistemas en los que las concentracio- 
nes de las diversas sustancias reaccionantes permanecen constantes 
con el tiempo, de ahora en adelante emplearemos corchetes sin sub- 
índice para representar las concentraciones de sustancias en equilibrio. 
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TABLA 1.1. Expresiones de la constante de equilibrio de varias reacciones químicas 


Expresión de la 


Tipo de Reacción típica constante de Dimensiones 
reacción equilibrio de K 
естене E с = CI [D]* гане Е 
Reacción aA + bB едр Жонг ОТ 
вепега! | [A FIB} --. 
lonización de Н+1Е- 
un ácido HF = Ht + Е- K A mol/litro 
débil 
Formación de 
Ag(NH5)>* 
union com- Ав" + 2МН› = Ag(NH3),* К = [Ag(NH3)2"] (mol/litro)” ? 
+ 2 
bio ГАН] 
Oxidación- Se _ Ц[Ее**]°[1›;] © (mol/litro)”* 
reducción 2Fe*** +21 = 2Ре* * t E K = [Fe+ ++ P] 


VELOCIDAD DE LAS REACCIONES 


No nos ocuparemos aquí del tiempo que tarda un sistema en al- 
canzar el equilibrio. De esto último trata una ciencia considerable- 
mente más compleja, denominada cinética química. En todos nuestros 
problemas supondremos que hemos esperado un tiempo suficiente- 
mente grande para que el sistema alcance el «reposo» —es decir, el 
equilibrio dinámico—. El tiempo que en realidad emplea un sistema 
para alcanzar el equilibrio puede ser muy corto o muy largo. En el 
caso de la reacción 


H* + OH“ = Н,О (1.23) 


la expresión de la constante de equilibrio, con el valor numérico correc- 
to de Ka 25” C es de 

[H,0] 15 

ATA сын 5,6 x 10 1.24 

[HOH] i 


La velocidad de esta reacción ha sido medida y resulta ser muy ele- 
vada; el sistema alcanza el equilibrio en un tiempo inferior al micro- 
segundo (una millonésima de segundo). Para la reacción siguiente, 
que a primera vista parece semejante, 


2H, + O, = 2H,0 (1.25) 
la expresión de la constante de equilibrio es 


[H,07* 


[НО] 10%? (25° С) (1.26) 
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La velocidad a la que esta reacción alcanza el equilibrio bajo condi- 
ciones normales es muy baja. Si se mezclan O, y H, en un recipiente 
y se examina el contenido de este recipiente diez años después, no se 
podrá hallar una cantidad mensurable de agua. En el equilibrio (1.26) 
indica que tiene lugar una conversión esencialmente completa del H, 
y del О, para formar agua. Sin embargo, el sistema tarda mucho tiem- 
po en alcanzar el equilibrio. Si se introdujese en el recipiente platino 
finamente dividido, que actúa de catalizador de esta reacción. la reac- 
ción alcanzaría el equilibrio con gran rapidez. Un catalizador es una 
sustancia que modifica la velocidad con la que un sistema tiende al 
equilibrio, pero que no afecta para nada al estado final de equilibrio. 
La reacción del H, y del O, tendrá lugar rápidamente —-se producirá 
una explosión— al introducir una cerilla encendida en el recipiente. 

En resumen, la constante de equilibrio no proporciona información 
alguna acerca de la velocidad con la que un sistema alcanza el equilibrio. 
Un sistema puede poseer una constante de equilibrio muy grande 
y alcanzar el equilibrio muy lentamente. Por el contrario, una reac- 
ción puede poseer una pequeña constante de equilibrio y alcanzar 
el equilibrio rápidamente. 


1-5. DESPLAZAMIENTO DEL EQUILIBRIO 


En esta sección nos ocuparemos de la manera en que una variación 
de las condiciones de un sistema en equilibrio altera la concentración 
de las sustancias reaccionantes. Por ejemplo, supongamos que tenemos 
un sistema formado por Н,. I, y НІ en equilibrio. A 527: С las con- 
centraciones deben satisfacer la ecuación 


LU 
18118 
Supongamos que se añade I, (о Н, o НІ). о que se aumenta la presión 


о que se varía la temperatura. ¿Cómo reaccionará el sistema y cuáles 
serán las nuevas concentraciones de equilibrio? 


16,4 (1.27) 


PRINCIPIO DE LE CHATELIER 


Uno de los primeros investigadores que trató de dar respuesta a 
estas preguntas fue Henry Le Chatelier. Estableció el siguiente prin- 
cipio: Cuando se varía una condición que determina el estado de un 
sistema en equilibrio, el sistema responde oponiéndose a la variación 
de la condición considerada. Este principio se enuncia a veces de la 
siguiente manera: Al ejercer una acción sobre un sistema en equilibrio, 
la posición de equilibrio del mismo se desplazará en un sentido tal que 
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se oponga a esta acción. Por ejemplo, el sistema Н,. 1, y НІ en equi- 
librio viene representado por la ecuación química siguiente 


Н, + l, => 2НІ + calor (1.28) 


(el término calor indica que se desprende calor al reaccionar el H, 
con el 1,). Si se añade más 1, al sistema en equilibrio a 527° C, (1.27) 
deberá seguirse cumpliendo en la nueva posición de equilibrio. En 
cl momento de añadir 1,. la relación entre | HI]? УН: 1, | deberá ser 
inferior a 16,4, debido a este 1, en exceso. El sistema deberá evolu- 
cionar de manera que el denominador disminuya y el numerador 
aumente hasta que se cumpla (1.27). En otras palabras, el H, y el I, 
reaccionarán y darán lugar a más HI hasta que se alcance una nueva 
posición de equilibrio. Se acostumbra a decir que la adición de I, 
«desplaza el equilibrio hacia la derecha». Esta terminología resulta 
adecuada si se tiene en cuenta que expresa sencillamente el hecho 
de que el H, y el I, reaccionan para dar lugar a HI [sentido «hacia 
la derecha» de (1.28)]. Un sistema en equilibrio carece de dirección 
o sentido. Si se considera un sistema en equilibrio que contenga di- 
versas concentraciones de sustancias reaccionantes y productos de la 
reacción, no existe manera alguna de predecir de dónde surgieron las 
condiciones iniciales de este sistema, y la interpretación literal de 
frases como «desplaza el sentido del equilibrio...» carece de sentido. 


VARIACION DE LA TEMPERATURA 


Supongamos que la mezcla en equilibrio a 527” C se enfría a 283° C. 
Según el principio de Le Chatelier, cabe esperar que el sistema tratará 
de contrarrestar este enfriamiento desprendiendo calor. De nuevo reac- 
cionarán el H, y el I, para formar HI, puesto que éste es el sentido 
de (1.28) en el que se libera calor. La variación de la posición de equi- 
librio viene reflejada en este caso en una modificación de K, constante 
“de equilibrio. A 283° C, К para (1.28) vale 63, por lo que la formación 
de HI a partir de las sustancias reaccionantes es «más completa». La 
alteración de la posición del equilibrio modificando la temperatura 
es una manera práctica de influir en el sentido de las reacciones según 
nuestros deseos. Al elevar la temperatura, el sistema formado por el 
Н,, 1, y el HI «tenderá hacia la izquierda», es decir, se desplazará 
en un sentido tal que absorba calor. Se descompondrá una mayor 
cantidad de HI para dar lugar a H, e l,. El efecto de los cambios de 
temperatura en un sistema en equilibrio difiere del efecto de estos cambios 
sobre las velocidades de reacción. Mientras que el valor de una cons- 
tante de equilibrio puede disminuir o aumentar, dependiendo ello de 
que el calor se libere o se absorba durante la reacción. las constantes 
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de la velocidad aumentan casi siempre al elevarse la temperatura. 
Este aumento de la velocidad de reacción es debido a un aumento 
del movimiento de las moléculas, lo cual incrementa el número y la 
energía de los choques de las moléculas por unidad de tiempo. Al 
aumentar la temperatura, las constantes de la velocidad tanto de la 
reacción directa como de la inversa de (1.28) (k; y А) aumentarán. 
Pero, como (1.28) se vuelve menos completa a temperaturas elevadas 
y К = К/К. en este caso k, aumentará más que Ку. 


VARIACIONES EN LA PRESION 


El efecto de las variaciones en la presión de un sistema en equili- 
brio depende de la reacción de que se trate y de que la reacción tenga 
lugar en fase gaseosa o en disolución. En las reacciones gaseosas las 
modificaciones en la presión afectarán la posición de equilibrio si el 
número total de moles de gas del sistema varía en el transcurso de la 
reacción considerada. Por ejemplo, en el caso de la reacción 


М,О, = 2NO, (1.29) 


un mol de М,О, da lugar a dos moles de МО,. Como un mol de cual- 
quier gas ocupa prácticamente el mismo volumen (en el caso de un 
gas ideal, 22,4 litros por mol a 0” C y 760 mm de Hg), esto significa 
que (1.29) tiene lugar con un aumento de volumen a presión constante. 
Según el principio de Le Chatelier, un aumento en la presión forzará 
al sistema a reaccionar de manera que se oponga a esta modificación, 
es decir, disminuyendo el volumen. La posición de equilibrio se con- 
vertirá en una con mayor concentración de М,О, y menor concentra- 
ción de NO, (es decir, la reacción «se desplazará hacia la izquierda»). 
En el caso de reacciones entre gases que tengan lugar sin variación del 
número total de moles de gas, como, por ejemplo (1.28), la posición 
de equilibrio no será afectada por variaciones en la presión. 

En general, la presión afecta los estados de equilibrio en disolución 
de manera análoga, pero en una proporción mucho menor, puesto 
que los líquidos son mucho menos compresibles que los gases. En el 
caso de las reacciones que tienen lugar con modificación del volumen 
a presión constante, un aumento en la presión hará que el estado de 
equilibrio se convierta en uno en el que la reacción tenga lugar en el 
sentido de una disminución de volumen. Las reacciones en las que 
tenga lugar formación de iones a partir de moléculas (como en el caso 
de la ionización), o formación de iones con elevada carga a partir de 
iones con carga inferior, se desarrollan generalmente con una dismi- 
nución de volumen. Así, por ejemplo, las reacciones siguientes tienen 
lugar con una disminución neta de volumen, y la posición de equilibrio 
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«se desplazará hacia la derecha» en todos los casos al aumentar la 
presión: 
H,O =H* + ОНТ 
ЕеС1" * =Fe*** + CI 
BeSO, => Be** + SO¿” 7 


Sin embargo, la variación neta que experimenta la constante de equi- 
librio es bastante pequeña. Por ejemplo, en el caso de la ionización 
de! agua, la constante de equilibrio se duplica prácticamente al aumen- 
tar la presión de 1 a 1000 atmósferas a temperatura ambiente. 

Una interesante aplicación que recientemente se ha dado al des- 
plazamiento de los estados de equilibrio consiste en la medida de las 
velocidades de las reacciones muy rápidas. Si una reacción tiene lugar 
muy rápidamente, resulta difícil estudiarla por el método directo, con- 
sistente en mezclar las sustancias reaccionantes y observar la variación 
de las concentraciones con el tiempo, puesto que la reacción estará 
prácticamente terminada antes de que los reactivos hayan sido com- 
pletamente mezclados. Lo que se hace en estos casos es tomar un sis- 
tema que ya estaba en equilibrio y hacer que se desplace de su posición 
de equilibrio haciendo variar de manera muy rápida la temperatura 
(método del salto de temperatura) o la presión (método del salto de 
presión), observándose la velocidad con que el sistema alcanza su nueva 
posición de equilibrio. 


1-6. VALORES NUMERICOS DE LAS CONSTANTES 
DE EQUILIBRIO 


Las constantes de equilibrio se determinan corrientemente permi- 
tiendo a un sistema que alcance el equilibrio y midiendo las concentra- 
ciones de las sustancias de la mezcla, aunque también pueden emplearse 
otros métodos menos directos. En el Apéndice C se recogen tablas con 
los valores numéricos de las constantes de equilibrio de diversos tipos 
de reacciones. Se emplearán estas constantes de equilibrio para resol- 
ver los problemas de los capítulos que siguen. 

La expresión de la constante de equilibrio es una relación especí- 
fica en la que intervienen concentraciones. La concentración posee 
dimensiones (o unidades) de cantidad de sustancia por unidad de vo- 
lumen, es decir, de gramos/litro, moles/litro, etc. Para una misma 
reacción, el valor de la constante de equilibrio dependerá de las uni- 
dades en las que la concentración venga expresada. Como todos de- 
seamos poder emplear las mismas tablas de constantes de equilibrio 
con un mínimo de dificultad, convendremos en utilizar las unidades 
más frecuentemente empleadas en las expresiones de equilibrio de las 
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disoluciones, moles/litro. por lo que estas constantes de equilibrio. en 
general. poseen dimensiones de moles/litro (Tabla 1.1). Las constantes 
de equilibrio iónico tabuladas no vienen expresadas, generalmente, 
en estas dimensiones. A! resolver los problemas, será siempre necesario 
pasar todos los datos а molesílitro antes de sustituirlos en las expresiones 
de las constantes de equilibrio. A menos que se indique lo contrario. 
todas las reacciones de los temas siguientes se supondrán que tienen 
lugar a 25 C (temperatura ambiente). 
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CAPITULO 2 


CALCULOS 

CON LAS EXPRESIONES 
DE LAS CONSTANTES 
DE EQUILIBRIO 


El problema de hallar la concentración del ¡on hidrógeno en diferen- 
tes disoluciones que contengan HF y NaF con que se enfrentaba el 
químico en el Capítulo 1 es característico de muchos problemas de 
equilibrio químico. Se hacen reaccionar diversas sustancias en un reci- 
piente adecuado y se calculan las concentraciones de las diversas sus- 
tancias en estado de equilibrio. Asi. por ejemplo. pueden añadirse 
determinadas cantidades de HF y NaF a un cierto volumen de agua y 
calcular las concentraciones resultantes de Н“. Ма. Е y HE* En 
otro tipo de problemas lo que interesa es determinar la cantidad de 
reactivo que se necesita para precipitar un cierto catión, la tendencia 
de un cierto reactivo a охійаг o reducir otra sustancia o el cálculo de 
hasta qué punto una reacción se va a llevar a cabo. En todos estos pro- 
blemas debe hacerse uso de las expresiones de la constante de equi- 
librio. de algunas ecuaciones necesarias. de elementos de álgebra y. 
a menudo, de la intuición química. 


* La mayoría de las sustancias en disolución acuosa se encuentran asociadas con 
una о más moléculas de agua. es decir. se encuentran hidratadas. por lo que las sustan- 
cias denotadas por Н”, Ма“, .. deberían ser escritas en rigor H(H,0), 7, Ма(Н:0О),7.... 
(en donde п у т son los números de hidratación). Para mayor sencillez escribiremos siem- 
pre las fórmulas de los iones y las moléculas sencillas. dando por supuesto que se trata 
en realidad de especies hidratadas. 
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2-1. IONIZACION 


En muchos problemas de equilibrio de interés a un nivel elemental 
intervienen disoluciones acuosas. Una de las propiedades del agua es 
su capacidad de descomponer muchas sustancias en sus componentes 
originales cargados, es decir, de disociarlas y dar lugar a iones. Antes 
de emprender la resolución de problemas de equilibrio en los que inter- 
vengan disoluciones acuosas será conveniente repasar cuáles son las 
sustancias que se ionizan en agua y cuáles son las que no lo hacen. 
Resulta útil dividir estas sustancias en dos grupos: aquellas que se 
disocian completamente en forma de ¡ones en el agua (electrólitos fuertes) 
y las que se disocian solo en parte (electrólitos débiles). 


ELECTROLITOS FUERTES 


Sales 


Prácticamente, todas las sales se disocian completamente en agua. 
Al añadir 1,0 moles de NaCl a un litro de agua, la disolución resultante 
contendrá 1,0 moles por litro (o 1,0 M) de Na* y 1,0 moles por litro 
(о 1,0 М) de Cl”, no existiendo cantidad apreciable alguna de NaCl 
sin disociar. Otras sales de este tipo son el KBr, Са(МО,),, Fe(CIO4), 
y el Cd(BrO5),. Las únicas excepciones que posee la disociación com- 
pleta de las sales es la de las sustancias complejas (por ejemplo, HgCl,. 
CdBr,) o en el caso de formaciones de parejas de ¡ones*. 


Acidos fuertes 


Tan solo unos cuantos ácidos se encuentran completamente diso- 
ciados e i¡onizados en el agua. Los más importantes son el НСІ, HNO,, 
HCIO, y H,SO, (primera etapa). También pueden incluirse el НВг, 
НІ y Н,ЅеО,. Con la excepción de estos ácidos, y se recomienda al 
alumno que se aprenda de memoria los cuatro primeros, la mayoría 
de los demás ácidos son débiles. Algunos de estos ácidos se encuentran 
completamente ionizados solo en disoluciones relativamente diluidas 
(con menos de 1 M). Así, por ejemplo, el НМО, se encuentra predo- 
minantemente en forma no-ionizada en disoluciones concentradas. Por 
el contrario, el HCIO,, el НСІ y el HSO, se encuentran ¡onizados 
en más del 99 por 100 en disoluciones con concentraciones de hasta 


* Un ion cargado positivamente y otro cargado negativamente se mantienen en 
ocasiones unidos debido a la presencia de fuerzas electrostáticas (fuerzas debidas a la 
atracción de cargas opuestas), dando lugar a un par iónico. El grado de formación de 
pares iónicos en disoluciones acuosas diluidas es generalmente pequeño, por lo que 
será despreciado en la mayor parte de nuestras discusiones (véase, sin embargo, la pá- 
gina 53 y el Capítulo 7). 
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10 M. Como generalmente nos ocuparemos de disoluciones relativa- 
mente diluidas, en nuestros problemas supondremos que estos ácidos 
se encuentran completamente ionizados. 


Bases fuertes 


Las bases más importantes que se encuentran totalmente disociadas 
son NaOH, KOH, LiOH y Ba(OH),. 

La resolución de problemas en los que solo intervengan electróli- 
tos fuertes es generalmente sencilla, puesto que no existe ninguna 
dificultad en el equilibrio. Supondremos generalmente que la disocia- 
ción es del 100 por 100 y calcularemos las concentraciones de los iones 
por estequiometria. 


Ejemplo 2.1. Hallar las concentraciones de los iones de una diso- 
lución obtenida al diluir 0,10 moles de Ca(NO),, 0,30 moles de НСІ 
y 0,20 moles de CaCl, en 1 litro de agua. 

Como las tres sustancias son electrólitos fuertes, se encuentran 
totalmente ionizadas. Por tanto: 


[Н+] =0,30 mol/l=0,30 М 

(МО, 1--2(0,10) = 0,20 M 

[Са** ] = (Са** del Са(моО,),) + (Са** del Сасі,) 
[Ca** ] = 0,10 + 0,20 = 0,30 М 

[СГ] =(С1- del НСІ) + (СІ del Сасі,) 

[C17] = 0,30 + 200,20) = 0,70 М 


Ejemplo 2.2. Demostrar que la disolución anterior, obtenida al 
añadir sustancias sin carga alguna al agua es eléctricamente neutra, 
es decir, que el número total de «moles» de carga positiva es el mismo 
que el de «moles» de carga negativa. 

Cada ion monovalente contribuye con un mol de carga positiva о 
negativa por mol, por lo que 0,30 moles de H* son equivalentes a 0,30 
moles de carga positiva. En el caso de un ion divalente, el Са* *, por 
ejemplo, cada mol contribuye con dos moles de carga, por lo que 0,30 
moles де Са" por litro equivale a 2[Ca**], es decir, 0,60 moles 
de carga positiva por litro. De acuerdo con esto, debemos demostrar que 


[H+] + 2[Ca**] = [C17] + [NO5"] Q.1) 


Como (0,30) + 2(0,30) = (0,70) + (0,20) el problema está resuelto, tal 
como se nos pedía. 

Estos ejemplos ilustran dos principios que emplearemos muy a 
menudo para resolver problemas. El primero se refiere al principio de 
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conservación de la materia o de balance de materia que indica que el 
número total de átomos de un elemento dado que se introducen en 
una disolución permanece constante, con independencia de la manera 
en que estos átomos se redistribuyan entre las diversas sustancias al 
reaccionar con ellas. Al añadir 1,0 moles de H,S a una disolución, 
se encuentra que se disocia hasta cierto punto en HS” y $77. Sin em- 
bargo, la cantidad total de S en todas estas sustancias continúa siendo 
1,0 moles. El segundo principio es el de la electroneutralidad, o principio 
del equilibrio de las cargas, según el cual al añadir sustancias descargadas 
a un disolvente también descargado, la disolución permanecerá eléc- 
tricamente neutra. Emplearemos ambos principios para disolver pro- 
blemas de equilibrio en los que intervengan electrólitos débiles. 


ELECTROLITOS DEBILES 


Acidos debiles 


La mayoría de los ácidos y casi todos los ácidos orgánicos se en- 
cuentran incompletamente disociados. Entre éstos se encuentran el 
H-S, H,CO,, HF, НВО,, СН,СООН (ácido acético), С.Н.СООН 
(ácido benzoico) y muchos otros. 


Bases débiles 


Las bases débiles reaccionan incompletamente con el agua para 
formar iones. Entre ellas se encuentran el NH, (amoniaco), NH, 
(hidracina) y la mayoría de las bases orgánicas, como С,Н.МН, (ani- 
lina), С,Н.МН, (etilamina) y otras. 


Complejos 


Los complejos o compuestos de coordinación son sustancias cons- 
tituidas por un ion central metálico y uno о más grupos asociados; 
se encuentran incompletamente disociados. En el Capítulo 5 se estu- 
dian iones complejos típicos, como el А(МН,),". Fe(CNS)** 
На(СМ),7-, Fe(CN) 77 y algunos otros. 


El agua 


El agua se encuentra tan solo ligeramente ionizada en Н? y ОНТ. 


Otros 


La mayoría de los compuestos orgánicos solubles no se encuentran 
lonizados. Entre éstos se encuentran el azúcar (C,,H,,0, ,). el alcohol 
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ctílico (С,Н;ОН) y muchos otros. Lo mismo ocurre para muchos 
gases en disolución como el О,, Н, y el N}. 

Los problemas en los que intervienen electrólitos débiles resultan 
a veces difíciles de resolver, puesto que intervienen en ellos una o más 
expresiones de la constante de equilibrio de disociación. Estos proble- 
mas serán tratados posteriormente. La anterior lista de electrólitos 
fuertes y débiles debe ser comprendida y conocida de memoria antes 
de emprender la resolución de problemas de equilibrio iónico. 


2-2. RESOLUCION DE PROBLEMAS 


En general, los problemas sobre equilibrio químico se resuelven 
convirtiendo los datos químicos del enunciado en ecuaciones mate- 
máticas. Recordemos del álgebra que debemos tener una ecuación 
para cada incógnita que aparezca en el problema. Existen tres tipos 
de ecuaciones que aparecen en los problemas de equilibrio: expresiones 
de la constante de equilibrio. neutralidad de carga y conservación de 
la materia. 

Ejemplo 2.3. ¿Qué concentraciones de H*, Е y HF se encuentran 
presentes en una disolución obtenida al disolver 1,00 moles de HF en 
agua en cantidad suficiente para obtener 1 litro de disolución? 

Primer paso. Se escribirán las ecuaciones químicas de todas las 
reacciones que tengan lugar. Como el HF es un ácido débil, se disociará 
en ¡ones tan solo parcialmente (en el Capítulo 3 se discutirá la química 
de los ácidos y de las bases) 


HF Н + Е (2.2) 


Segundo paso. Se escribirán las expresiones de las constantes de 
equilibrio pertinentes. A partir de (2.2), podemos escribir (buscando 
el valor de K, en el Apéndice C) 

[Н' Е). 

[НЕ] 

Esta es la única expresión de la constante de equilibrio de interés еп 
este problema (si se desprecia la ionización del agua). En el caso de 
otros problemas pueden tener lugar diversos equilibrios químicos, 
teniéndose que escribir entonces varias expresiones de la constante 
de equilibrio. La (2.3) contiene tres incógnitas, [H* ], [Е] y [HF], 
por lo que serán necesarias dos ecuaciones más en las que intervengan 
estas cantidades. 

Tercer paso. Se escribirá la ecuación de electroneutralidad. Te- 
niendo presente que el agua carece de carga neta (puesto que contiene 
igual cantidad de cargas positivas y negativas), podemos escribir la 
condición de electroneutralidad (véase el Ejemplo 2.2). Como tan solo 


= K,=6,7 х 1075 (2.3) 


36 Equilibrio químico 


se hallan presentes Ht y F” en cantidades apreciables. podemos es- 
cribir 
[Н *] = [Е] (2.4) 
Cuarto paso. Se escribirán las ecuaciones de conservación de la 
materia. Estas ecuaciones deben suministrar las ecuaciones restantes 
conjuntamente con las expresiones de la constante de equilibrio y la 
condición de electroneutralidad. Las dos ecuaciones, (2.3) y (2.4), 
hasta ahora obtenidas, son válidas para cualquier problema en el que 
intervengan HF y agua. A continuación haremos uso del hecho de 
haber añadido 1,00 moles de HF al agua expresando que la concen- 
tración total de todos los compuestos en la disolución que contengan 
flúor debe dar la cantidad total de flúor añadido, es decir, 1 mol, por 


lo que 
[HF] + [F7] = 1,00 M (2.5) 


Como el agua está constituida por hidrógeno y oxígeno, no resulta 
práctico el escribir las ecuaciones de conservación de la materia para 
estos elementos. 

Quinto paso. Se resolverán las ecuaciones algebraicamente. Como 
tenemos ahora tres ecuaciones con tres incógnitas, el problema deja 
de ser quimico y se convierte en algebraico. Despejando [HF] de (2.5) 
y [F7] de (2.4) e introduciendp sus valores en (2.3), obtenemos 


[HE + 2 
г00 (47 =6,7 x 10 (2.6) 
que puede escribirse así 
[H+]? + (6,7 х 107 %[H*] —(6,7 x 107%) =0 (27) 


ecuación de segundo grado que puede resolverse por la fórmula * 


+j = 267X 1074) + v (44.9 х 1079) + 46,7 х 10 *) 
= кыйылышы a 
[Н+] = 2,56 х 107? M = 0,0256 М 


A partir de (2.4) y de (2.5) hallamos que [F7] = 0.0256 Му [НЕ] = 
0,97 M. 


* Esta fórmula expresa que la ecuación 
ах -»фх-с-0 
puede resolverse en х empleando la fórmula 
—5 + yb? – 4ас 
Dr Pcia, “EM 
2a 


en donde el signo de delante de la raíz cuadrada deberá elegirse en ios problemas de equi- 
librio. de manera que el valor de y obtenido sea positivo. 
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A menudo resulta posible eliminar gran parte del trabajo puramente 
«algebraico en problemas de este tipo mediante la intuición química 
y el empleo de algunas aproximaciones. Como en el caso de la disocia- 
ción del HF K, es bastante pequeña, el grado de ionización del HF será 
también pequeño, por lo que cabe esperar que la concentración del H* 
en esta disolución también va a ser reducida frente a la concentración 
del HF no disociado, es decir, frente a 1,00 en (2.6): 


[H*]< 1,00 


Siempre que haya que sumar o restar un número de otro mucho mayor, 
podemos, en primera aproximación, despreciar el número menor*. Por 
tanto, podemos decir que 1,00 menos la concentración del ion hidró- 
geno es aproximadamente igual a 1,0, es decir, 


1,00 [Н+] = 1.0 


Nos queda entonces (2.6) de manera mucho más sencilla, y el resultado 
es, por tanto, 


[H+] = 16,7 < 107+ =2,59 x 107? M 


valor muy parecido al obtenido sin efectuar aproximaciones. 

Ejemplo 2.4. Hallar las concentraciones de Ca**, Ac”, H* y 
HAc en la disolución obtenida al disolver 1,0 moles de ácido acético, 
CHCOOH (que escribiremos de manera abreviada HAc, en donde 
CH,¿COO” viene representado por Ac”) y 1.0 moles de CaAc, en agua 
en cantidad suficiente para obtener 1,0 litros de disolución. 

Actuaremos análogamente a como hicimos en el Ejemplo 2.3, 
siguiendo los pasos del (1) al (5): 


(5): 
(1) НАсг-Н" + Ac” 
ИАС. 2 
(2) [HAc] K,=1,8 x 1075 
(3) [H*] + 2[Ca**] = [Ac7] 
(4) [Ca**] = 1,0 M 


[HAc] + [Аст] = 1,0 + 2(1.0) = 3.0 M 


* Es decir, 1,00 + 0,0001 = 1,00. Observar que esta regla evidentemente no es 
válida para números multiplicados o divididos por un número mucho menor. 

Algunos de los símbolos matemáticos que emplearemos serán: 

< es mucho menor que 

> es mucho mayor que 

(observar que los picos señalan siempre el número menor). 

x es aproximadamente igual a. 
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(5) Al combinar las ecuaciones anteriores se obtiene 


197300 +19") үс y 5 
10—1H*] 1,0 


El lector puede comprobar que tanto la solución aproximada (mediante 
la aproximación [H*] < 1,0) y la solución exacta (que en este caso 
es bastante difícil) conducen al mismo resultado [H*] = 9.0 х 107% M. 

El procedimiento general esbozado en este capítulo será aplicable 
a todos los tipos de equilibrio químico y a todo tipo de problemas. 
La única dificultad de este método estriba en que en el caso de proble- 
mas complejos, las ecuaciones matemáticas que deben resolverse son 
bastante difíciles, a menudo de grado superior al tercero. En oca- 
siones, nos será posible resolver los problemas de una manera más 
sencilla haciendo empleo de nuestros conocimientos químicos acerca 
del sistema. En los capitulos posteriores se hará uso de ambos métodos. 
En particular, en el Capitulo 8 se describirá un método gráfico espe- 
cialmente útil en el caso de problemas muy complejos o para un rápido 
examen de un sistema. 


PROBLEMAS 


2.1. Hallar la concentración de cada ion de las disoluciones si- 
guientes: 

(a) 0,10 moles de BaCl,, 0,50 moles de КМО,, y 0,30 moles de 
LiCl en 500 ml de disolución 

(b) 33,6 gramos de Ba(CIO,), у 11,2 gramos de Mg(CIO,), en 
750 ml de disolución 

(с) 8,57 gramos de Ba(OH),, 0,10 moles de BaCl, y 200 ml de 
NaOH 0,30 M en 1 litro de disolución 

(d) 0,20 moles de Al,(SO,),, 39,2 gramos de FeSO, · (NH¿),50, : 
6Н,О y 40 gramos de Fe,(SO,), en 2 litros de disolución 


2.2. Escribir la ecuación de equilibrio iónico (electroneutralidad) 
de cada una de las disoluciones del Problema 2.1 en función de las 
concentraciones de los iones presentes en estas disoluciones. Demos- 
trar que la ecuación de equilibrio iónico es correcta sustituyendo los 
valores numéricos de las concentraciones halladas en el Problema 2.1. 


2.3. Enumerar las sustancias, iones y moléculas que se hallan pre- 
sentes en las disoluciones siguientes. Escribir la condición de electroneu- 
tralidad y las ecuaciones de conservación de la materia correspon- 
dientes a cada una. 

(a) la disolución obtenida al diluir 0,10 moles de HCN hasta 

obtener 500 ml de disolución 
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(b) la disolución obtenida al diluir 0,10 moles de HCN, 0,20 moles 
de НСІ y 0,10 moles de NaCN hasta obtener 1 litro de di- 
solución. 

(c) la disolución obtenida al diluir 0,10 moles de NaCN, 0,20 moles 
de NaCl y 0,30 moles de HCN hasta obtener 1 litro de disolución. 

(d) la disolución obtenida al diluir 0,10 moles de НСІ, 0,20 moles 
de МНС] y 0,20 moles de HF hasta obtener 500 ml de disolución 

(е) la disolución obtenida al diluir 0,10 moles de Н,5 y 0,10 moles 
de HCI hasta obtener 1 litro de disolución. (Sugerencia: Al 
ionizarse el H,S se produce H*, НЅ yS””.) 


2.4. Combinar las ecuaciones siguientes y despejar la x. Emplear 
la fórmula de la ecuación de segundo grado cuando sea necesario. 


(a) x+y+z=10 (b) x+ y = 5х (с) x + y =0,600 


x—z==4] y=z+x xy = 0,0275 
x—y=30 18+2x=z 

(d) W (1) Dejar el resultado en función de a y b. 
2 (2) Hallar la solución para el caso particular 
x+y=2z a=1.b= 2. 
z+x=b 


2.5. En los sistemas de ecuaciones que siguen, despejar las con- 
centraciones de cada sustancia, (1) suponiendo que [H*] < 0.01 M 
y (2) rigurosamente. 


(a) mE- =10x10* нх] шэг 

(b) шэн 1,0 х 107? НА) нэ: 
[H*] + [Na*] =[A7] 

o Easy TO 4 18) 0010 

ÓN “о ау, 


[HX] + [X7] = 0,50 
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CAPITULO 3 


EQUILIBRIOS 
ACIDO-BASE 


3-1. ACIDOS Y BASES 
ACIDOS 


Una definición práctica de base es la propuesta por Brónsted y 
Lowry: un ácido es un donador de protones (es decir, de iones de hi- 
drógeno)*. Una sustancia como el HF es un ácido porque puede ceder 
un protón a una sustancia capaz de aceptarlo. En disoluciones acuosas 
el agua es siempre aceptador de protones, por lo que la ionización 
de un ácido, HA, puede escribirse como 


HA + H,O = Н,0* +A” (3.1) 


Como la mayor parte de este capítulo trata de la ionización de ácidos 
en disoluciones acuosas, escribiremos (3.1) de la manera siguiente 


НА = Н? +A- (3.2) 


Recuérdese que H* representa en realidad un protón hidratado (un 
protón asociado a una o más moléculas de agua). La expresión de la 
constante de equilibrio para (3.2), si designamos por K, la constante 
de equilibrio de la ionización de un ácido, será 
[Н+ ЈА] 
[НА] 


* J. N. Bronsted, Rec. trat. chim., 42, 718 (1923). Т. М. Lowry. J. Soc. Chem. Іпа... 
London, 42, 43 (1923). 


=K, (3.3) 
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Ejemplos de ionización de ácidos son los siguientes: 


HCI > H* + СІ- K, ле 00 (3.4) 
HF =>H*+F" K, =6,7 х 1075 (3.5) 
NH,* МН, +H* К, = 5,5 х 107! (3.6) 
HCN = Н? + СМ К, =72 х 107° (3.7) 


BASES 


Se define una base como un aceptador de protones. En disolucio- 
nes acuosas el agua siempre puede ceder un protón a una base. por lo 
que la ionización de una base В puede escribirse 


B + H:O > HB* + 0H” (3.8) 
La expresión de la constante de equilibrio para la disociación de una 
base es 
([HB*][0H7] 
[B] 


en donde К, es la constante de equilibrio para la ionización de la base. 
Algunos ejemplos de ¡ionización de bases son: 


=K, (3.9) 


CN" + H,O = HCN + OH- K,=14x 107% (3.10) 
NH, +H,0 = NH,* + ОН” K,=18 x107% (3.11) 
F- + H,O = HF + ОНТ K,=1.5x 107 (3.12) 


La fuerza de un ácido o de una base depende del grado en que las 
reacciones de disociación tengan lugar hacia la derecha o del valor 
de K, o K,; cuanto mayor sea la constante de equilibrio de la reac- 
ción de disociación, tanto mayor será el ácido o la base. A partir de 
los valores de K, observamos que el HCI es el ácido más fuerte de los 
anteriormente enumerados (puesto que Se encuentra 10012440 prác- 
ticamente en un 100 por 100), siguiéndole el HF, el HCN y el МН„*. 
A partir de los valores de las constantes K, se desprende que el NH, 
es la base más fuerte de las indicadas, seguida por el CN” y el Е. 
Está claro que al ¡onizarse un ácido da lugar a una base. El ácido, HA, 
у la base que se crea al ¡onizarse, A”, se denominan par conjugado ==. 
úcido-base, por lo que los pares HF, Е у HCN, СМ у МН,?, NH, 
son ácidos y bases conjugados. El ion cloruro es una base muy débil 
en disolución acuosa, puesto que su ácido conjugado, HCI, se encuen- 
tra por completo ionizado prácticamente y el Cl” carece de tendencia 
alguna a combinarse con un protón. 
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ANFOTEROS 

Las sustancias que pueden ceder o ganar protones, es decir, que 
se comportan como ácidos o como bases se denominan anfóteras (o 
anfipróticas). El agua es un anfótero, puesto que se comporta como 


una base en presencia de ácidos, (3.1), y como un ácido en presencia 
de bases, (3.8). 


EL AGUA 


El agua se puede ionizar de acuerdo con la reacción 


H,O + H,O = H,O* + ОН" (3.13) 
o bien, en forma abreviada 
H,O = Н+ + ОНТ (3.14) 


La constante de equilibrio para esta reacción a 25 C viene dada por 
la expresión 

ОНЕ AA 10-25 (3.15) 
1H,0] 


Esta ecuación puede simplificarse observando que la concentración 
del agua, [Н,О]. en disoluciones acuosas diluidas es aproximadamente 
constante e igual a 


1000 g/litro 
18 g/mol 
(3.15) puede, entonces, escribirse 


[H*][OH7] = 55,5 х 1,8 х 10:15-410 х 1071# = К, (3.16) 


= 55,5 moles/litro 


De hecho, siempre que tenga lugar un proceso de equilibrio quimico 
en una disolución acuosa diluida con el agua como sustancia reaccio- 
nante o producto de la reacción, el término correspondiente a la con- 
centración del agua generalmente se omite de la expresión de la cons- 
tante de equilibrio y el valor de la [H,O] se «introduce» en la constante 
de equilibrio K, tal como se ha hecho anteriormente. Así, por ejemplo, 
esto fue lo que se hizo al escribir la expresión de K,, (3.3), y la de К,, (3.9). 

La expresión (3.16) será válida siempre en el caso de disoluciones 
acuosas diluidas, y podemos escribir siempre esto junto con cualquier 
otra expresión de la constante de equilibrio cuando ello sea necesario. 
Una disolución que contenga solo agua satisfará la ecuación de equi- 
librio iónico 


[H*] = [OH] (3.17) 
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Combinando (3.16) y (3.17), hallamos que una disolución neutra será 
aquella en la que 


[Н+] = [оН] = у, = 1.0 х 107? М (3.18) 


К. constante del producto iónico del agua, es una función de Ја tem- 
peratura, al igual que Та mayoría de las demás constantes de equilibrio. 
Por ejemplo, a 60° С, К, vale alrededor de 107 ** y para una disolu- 
ción neutra a esta temperatura el valor de la [H* 1 será de alrededor 
de 3,2 х 1077 M. Aquellas disoluciones en las que la concentración 
del ion hidrógeno sea mayor que la del ion hidroxilo se denominan 
ácidas, siendo básicas aquellas disoluciones en las que la concentración 
del ion hidroxilo sea mayor. Excepto en el caso de aquellas disolucto- 
nes en las que el valor de la [Н * | oscile entre 1.0 х 1079 M y 1.0 х 
1075 M, el Н+ o el OH” se encontrará en exceso suficiente como para 
poder despreciar uno de los dos en nuestros cálculos. 


pH 


A veces, resulta cómodo conocer el logaritmo de una concentración 
o constante de equilibrio. En general, se designa por la notación pX, 
que se define 


чп = рх =—1ор Y (3.19) 
Tenemos, por tanto, 
pH = — log [H*]* (3.20) 
pOH = — log [OH | (3.21) 
y al tomar logaritmos en (3.16), 
— log [H*] — log [ОНТ] = 14,00 (3.22) 
o bien pH + pOH = 14,00 = pK. (3.23) 
Por tanto, en una disolución neutra a 25° C 
pH =p OH = 7,00 (3.24) 


Ejemplo 3.1. Hallar el pH, К, y la [ОН] en una disolución 
en la que la [H*] = 3,0 х 107* 


pH = — log (3,0 х 107 de = —log3,0— log (107 *) 
= —0,48 — (-4,00) = 3,52 Solución 
pOH = 14,00 — 3,52 = 10,48 Solución 


* El pH se define en realidad en término de medidas llevadas a cabo sobre disolu- 
ciones normales, y corresponde más adecuadamente а la ecuación рН = —log ан». 
en donde ay. es la actividad del ion hidrógeno (véase el Capítulo 7). 
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-14 
[ОН] = гаа = 3,3 х 107-1! М Solución 


Ejemplo 3.2. ¿Cuánto vale la [Н* ] en una disolución de pH = 10,70? 
log [Н+] = —pH = — 10,70 = —11.00 + 0,30* 
[H+] = antilog (— 11.00) + antilog (0,30) 
[H+] =107"" х20 М Solución 


pH [H] [OH ] рон 
M M 
` 140 0,0 
13,0 10-13 107 1,0 
12.0 20 
Básica 11.0 10-" 10-3 3.0 [OH-] >> [H-] 
10,0 4.0 
9,0 10-9 1075 5,0 
8,0 6,0 г PA 
Neutra. — 70 — 10-7 —— 107 — 70 E. ás он 1 
6,0 8,0 ———— 
5,0 1075 1079 9.0 
4,0 10.0 
Acida 3,0 10-3 10-" 11,0 [H7] >> [OH] 
2,0 12.0 
1,0 1071 10713 13,0 
00. 14,0 
-1.0 10 10715 15,0 


FIGURA 3.1. Relaciones entre [H*]. [ОН]. pH y pOH en las disoluciones acuo- 
sas a 25 С. 


* Se escribe —10,70 en lugar de —10,00 — 0,70 porque las tablas de logaritmos 
solo recogen las mantisas positivas, y resulta más sencillo hajlar el antilogaritmo de 
0,30 que el de —0,70. 
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Tal como se ha definido el pH, cuanto mayor sea la [H* ] (es decir, 
cuanto más ácida sea la disolución), tanto menor será el pH. Las diso- 
luciones muy ácidas poseen elevadas concentraciones de ion hidrógeno, 
bajas concentraciones de ion hidroxilo, bajos pH y altos pOH. En el 
caso de disoluciones básicas ocurre lo contrario (Fig. 3.1). 


3-2. PROBLEMAS SOBRE EQUILIBRIOS ACIDO-BASE 


Existen dos tipos principales de problemas ácido-base: (a) aquellos 
en los que solo interviene el ácido o la base disueltos en agua, que deno- 
minaremos problemas «del primer tipo» y (b) aquellos en los que inter- 
vengan mezclas de ácidos y sus bases conjugadas, que denominaremos 
problemas del «segundo tipo». 


Problemas del primer tipo: Solamente el ácido 


En el Capítulo 2 se resolvió un problema en el que intervenía un 
ácido solamente; en concreto, se trataba de una disolución 1,0 M de HF. 
Resolvamos ahora otro problema de este tipo, incluyendo el valor de 
К, de la expresión (3.16), y haciendo las aproximaciones necesarias 
para obtener una solución sencilla. En el Apéndice С se da una tabla 
de valores de las K,. 

Ejemplo 3.3. Hallar la concentración de iones [Н * | en la disolución 
obtenida al diluir 0,10 moles de HCN en agua hasta obtener 1 litro 
de disolución, sabiendo que la constante K, para el HCN vale 7,2 х 107 +°, 


(1) Reacciones químicas: HCN = Н" + СМ” H,0=H* + OH- 
(ЇН“ЦСМ | 
0) HN 
(3) [H*] = [CN] +(OH”] 
En todos los problemas que traten de ácidos y bases en agua habrán 
de incluirse el H* y OH” en la ecuación de neutralidad eléctrica. Los 
cálculos se simplifican enormemente cuando alguno de estos iones 
pueda despreciarse, dependiendo ello de que consideremos que la diso- 
lución va a tener carácter ácido o básico. En nuestro caso, como se 


ha añadido al agua solamente un ácido, la disolución será ácida, por 
lo que podemos admitir la aproximación 


[H*] > [OH ] 

con lo que la ecuación de neutralidad eléctrica resulta ser 
[H*] = [СМ] 
(4) [HON] + [СМ] =0,10 M 


7,2 210719 [H*][OH7]=1,0 x 107!* 
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Combinando esta ecuación de conservación de la materia para el 
cianuro con la ecuación de neutralidad eléctrica, obtenemos 


[HCN] + [H*] =0,10 
Como K, es pequeña, la mayor parte del HCN no estará 10117440, 


por lo que la concentración del HCN no disociado será mucho mayor 
que la [H*]. y entonces 


[HCN] > [Н+] o [HCN]=0,10 M 
A partir de estas ecuaciones y de la expresión de la constante de equi- 
librio obtenemos 
[H+]? 
0,10 
[H+] = 8,5 x 10-6 M 


= 7,2 x 10719 


Para comprobar las aproximaciones, observemos que 


1,0 х 10:15 


85 10:5212 A 107° M 


[OH] = 
con lo que la [H*] es. en efecto. mucho mayor que la [ОНТ]. De 
manera semejante encontramos que la [HCN] es mucho mayor que 
la [H+]. Si los resultados de los cálculos indicasen que las aproxima- 
ciones efectuadas no se cumplen, habría que efectuar nuevas aproxi- 
maciones o resolver exactamente las ecuaciones de segundo grado, 
cúbicas o de mayor grado que se presentasen. Los métodos matemá- 
ticos para la resolución de problemas sin efectuar aproximaciones se 
discutirán en el Capítulo 10. 


Problemas del primer tipo: Solamente la base 


El valor de K, de una base B se encuentra ёп relación sencilla con 
el valor de K, de su ácido conjugado. HB* (o una base Х y su ácido 
conjugado HX). La base В se ioniza según la reacción 


B + H:O + HB* + OH- (3.25) 
con lo que se obtiene la siguiente expresión de la constante de equilibrio 


(HB *][OH7] 
[B] 
Análogamente, HB* se ioniza según la ecuación 
HB* = Н? + В (3.27) 


= К, (3.26) 
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obteniéndose la siguiente expresión para la constante de equilibrio 


Н * [В E 
н]. 22 
A partir de (3.26) y (3.28). obtenemos 
[н *][B] [HB*][OH] _ 
[НВ?] [8] 
o bien К,К,--К, (3.30) 


К.К, == [Н ° [ОН] (3.29) 


Una vez conocida la constante K, de un ácido HB* podemos calcular 
líicilmente la constante K, de su base conjugada a partir de (3.30). En 
cl Apéndice С no existe ninguna tabla para las constantes К. Para 
hallar la constante K, de una base dada basta localizar su ácido con- 
jugado, buscar el valor de K, y determinar K, a partir de (3.30). 

El cálculo de la [Н+] y la [ОН] en disoluciones de una base sola 
cn agua se tratará en el ejemplo siguiente. 

Ejemplo 3.4. Hallar la [H*] y la [ОН] para la disolución resul- 
tante de diluir 0,10 moles de NaCN en agua hasta obtener 1,0 litros 
de disolución. 

(1) Reacciones químicas: El NaCN se encuentra totalmente ioni- 
гадо en Ма? y СМТ. La base CN da lugar a ¡ones hidroxilo mediante 
la reacción 

СМ + H:O => HCN + ОН” 
[OH-][HCN] е 

> y : 5 

(2) [CN] = Къ = 1.4 х 10 
Сото К, = 7,2 х 107 !° para el HCN. 

K, 1,0 х 107'* 


TENA а 57 
Ка тах 10387 09010 

3) [H+] + [Na*] = [CN] + ОН) 

(4) [Na*] 010 м [HCN] + [CNT] 0,10 M 


Introduciendo | Ма” | en la ecuación de neutralidad eléctrica y efec- 
tuando la aproximación [ОН] > [H* | (puesto que la disolución con- 
tiene una base en agua), obtenemos 


0,10 = [См] + [OH] 


Combinando esta ecuación con la ecuación de conservación de la та- 
teria para el caso del cianuro. obtenemos 


[CNT] + [OH7] =0,10 = [HCN] + [СМ] 
[ОН] = [HCN] 
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Efectuando la aproximación | ОН | < [СМ] y sustituyendo en la 
expresión de la constante de equilibrio obtenemos 
[ОН]? 
0.10 
[ОН -] = 1,2 х 107? М Solución 
(H*] = 8,5 х 1072 М Solución 
Сото 1.2 х 107° > 8,5 х 10755 (ОН-1»-(1Н7) 
y 0,10>1,2x 107 ([CN7]> (ОН-)) 


las aproximaciones efectuadas son válidas. 

A menudo resulta difícil el conocer a priori si es válido o no efectuar 
una aproximación. Sin embargo, siempre es posible el intentar una 
aproximación y examinar los resultados a continuación para ver si 
se cumplen las hipótesis realizadas. La otra alternativa es la de no 
efectuar aproximación alguna y resolver las expresiones algebraicas 
más difíciles obtenidas. Por ejemplo, si no se hubiese supuesto que 
la [CN] es mucho mayor que la | ОН” |, al sustituir en la expresión 
de la constante de equilibrio se obtiene 


=1,4 х 1077 


| 83:45 56 -8 
010-1ОН-17 K,=14x10 (3.31) 
por lo que deberá resolverse la ecuación 
[ОН]? + КОНТ] — 0,10 К, =0 (3.32) 


51 no se hubiese hecho suposición alguna, la [H*] vendría incluida en 
la ecuación de neutralidad de carga y debería emplearse la expresión 
de K,, resultando la ecuación 


[OH 7]? + K,[OH7]* +0,10 K, [OHT] — К.К, =0 (3.33) 


Al resolver (3.32) o (3.33) se obtiene (mediante un considerable tra- 
bajo matemático) el mismo valor para la | ОН” | que el que se obtuvo 
previamente haciendo uso de aproximaciones. El lector apreciará, por 
tanto, el valor que tiene hacer aproximaciones lógicas y la enorme 
simplificación de cálculos que resulta al no tener que resolver difíciles 
ecuaciones algebraicas. 


Problemas del segundo tipo: Mezclas ácido-base 


Empleando el procedimiento anterior se resolverá un problema 
en el que intervengan un ácido débil y su base conjugada. 

Ejemplo 3.5. Hallar la [H*] en la disolución obtenida al diluir 
0,10 moles de HCN y 0,10 moles de NaCN en agua hasta obtener 
1,0 litros de disolución. 
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(1) НСМ = Н? + CNT 
ой сз: пи ЕРЕСИ -1 
(2) ҮНС. 765 10719 


(3) [Na*] + [H*] = [OH] + [СМ] 
(4) _ [Na*]=0,10M [HCN]+[CN”]=0,20 M 


A partir de la ecuación de neutralidad eléctrica y la de conservación 
de la materia aplicada al Na*, obtenemos 


[CN] =0,10 + [H*]— [ОН] 


Si hacemos ahora la aproximación [H*]—[OH”]<0,10(o[H*]<0,10 
y [оН] < [CN”7]) encontramos que | СМ | = 0,10 y [HCN] ж 
0,20 — 0,10 = 0,10. Si introducimos estas aproximaciones en la ex- 
presión de la constante de equilibrio obtenemos que 


"кчт = 7,2 х 105! М =[Н'] Solución 
10 х 10:15 
[ОН] = УЗУ ДС = 1,4 х 105° М Solución 


Observar que la [H*] obtenida en el Ejemplo 3.5 es mucho menor que 
la del Ejemplo 3.3; es decir, que la presencia del ion cianuro hace dis- 
minuir la | Н" | según un factor de casi 10.000. Este efecto es un ejemplo 
del principio de Le Chatelier: al añadir CN” el equilibrio químico 


HCN = H* + СМ 


se desplaza a la izquierda, disminuyendo la [H*]. Esto se denomina 
efecto del ion común. 

La mayor parte de los problemas sencillos en que intervienen áci- 
dos y bases se reducen a un problema del tipo primero o del tipo se- 
gundo. Por ejemplo, podemos obtener las mismas condiciones que en 
el Ejemplo 3.3 (una disolución que contenga solo 0,10 moles de HCN 
por litro de disolución) mezclando 0,10 moles de NaCN y 0,10 moles 
de HCI y diluyéndolos en agua hasta obtener 1,0 litros de disolución. 
Debemos darnos cuenta que tiene lugar una reacción de neutralización 
al mezclar un ácido (НСІ) y una base (СМ?) 


Н+ + CN" HCN (3.34) 


Como la constante de equilibrio de esta reacción es grande (para la 
ionización del HCN vale 1/K,), se obtendrán prácticamente 0,10 moles 
de HCN, y se consumirá prácticamente todo el H* y el CN”. Tras 
esta consideración inicial, se resolverá el problema como un problema 
típico del primer tipo. También podría resolverse poniendo las ecua- 
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ciones de neutralidad de carga y de conservación de la materia para 
la mezcla inicial (НСІ + NaCN). 

Las reacciones de neutralización preliminares también pueden con- 
ducir a problemas del tipo segundo. Así, por ejemplo, una mezcla de 
HCN 0,10 M y CN” 0,10 М, como en el Ejemplo 3.5, también puede 
obtenerse mediante dos reacciones de neutralización distintas. 

(1) Mezclando 0,10 moles de HC! y 0,20 moles de NaCN y diluyen- 
do en agua hasta obtener 1,0 litros de disolución. De nuevo tendrá 
lugar la reacción del H* y del CN”, reaccionando 0,10 moles de H+ 
con 0,10 moles de CN”, quedando en esta ocasión 0,10 moles de CN” 
en exceso en la disolución. 

(2) Mezclando 0,20 moles de HCN con 0,10 moles de NaOH y di- 
luyendo agua hasta obtener 1,0 litros. En esta ocasión la reacción de 
neutralización es 


HCN + ОН” = CN” + H,O (3.35) 


Así, pues, 0,10 moles de OH” neutralizan 0,10 moles de HCN, quedan- 
do una disolución que contiene 0,10 moles de HCN y 0,10 moles de CN”. 
Al igual que antes, tras estas consideraciones preliminares se observa 
que estos problemas se vuelven casi iguales al caso del Ejemplo 3.5, 
pudiéndose resolver por el método allí descrito. 

Ejemplo 3.6. Hallar la [ОН | en la disolución obtenida al mezclar 
1,0 moles de НСІ, 1,0 moles de Ba(OH), y 1,5 moles de NH,CI, di- 
huyendo esta mezcla en agua hasta obtener 1,0 litros de disolución. 


0) МН,-ОН >NH,+H,0 Н"--ОН H,O 
рчн, ДОН") 


(2) [ЧН] =K,=18x 107? [H*][OH7] = К, 
(3) [Н+] + 2[Ba**] + [NH,*] = [C17] + [OH] 
(4) [Ba**]=1,0 М [Cl] =2,5 M 


[NH,*] + [NH] = 1,5 


Introduciendo las concentraciones de Ba** y Cl” en la ecuación de 
neutralidad de carga 
[H+] + 2(1,0) + [NH¿*] =2,5 + [ОН] 


Suponiendo que 
[H*]<20 у  [OH7]< 2,5 


[NH,*] =0,5 M 


[МН] =1,5—0,5 == 1,0 М 
y, empleando la expresión de la constante de equilibrio para la basici- 
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dad del NH, (o рага la acidez del NH,*), podemos despejar las 
[он] y [н] 


(0.5|ОН-1 _ 2 
(1.0) = 1,8 х 10 
[OHT] 3,6 х 105 М Solución 
о ЛИРИКА 5 
н тоет =28 10709 М 


Este problema también puede resolverse razonando de la siguiente 
manera. Los 1,0 moles de Н+ (provenientes del НСІ) neutralizarán 
1.0 de los 2,0 moles de OH” (provenientes de Ba(OH),) dejando 1,0 mo- 
les de OH” en exceso. Estos últimos reaccionarán con 1,0 de los 1,5 
moles de NH,* dando lugar finalmente a una disolución que va а 
contener prácticamente 0,5 moles de МН, * y 1,0 moles de NH,. Estas 
concentraciones (las mismas que se obtuvieron con las aproximaciones 
del método anterior) se introducirán en la expresión de К,, tal como se 
hizo antes. Esta forma de actuar es mucho más rápida y resulta a me- 
nudo muy práctica para los sistemas sencillos. Requiere un mejor 
conocimiento de la química de la reacción en cuestión que en el caso 
de la solución rigurosa del problema y no es tan directa cuando el pro- 
blema se empieza a complicar (como ocurriría, por ejemplo, si en el 
problema interviniese ácido acético en lugar de HCI). 


3-3. ACIDOS POLIPROTICOS 


Hasta aquí se han considerado los ácidos que contenían solo un 
protón, ácidos monopróticos. Hay muchos ácidos que poseen varios 
protones (ácidos polipróticos), como en el caso de los ácidos dipróticos 
Н,5, Н,СО, y HSO, y los ácidos tripróticos H¿PO, y НзАѕО,. 
Aunque los problemas sobre equilibrio químico en los que intervienen 
ácidos polipróticos se resuelven empleando los mismos métodos que 
en el caso de los ácidos monopróticos, son generalmente más com- 
plejos, debido a los equilibrios adicionales existentes. La ionización 
de los ácidos polipróticos tiene lugar en etapas; para cada una de 
estas etapas interviene una expresión de la constante de equilibrio. 
El ácido Н,Х se ioniza de acuerdo con las ecuaciones siguientes: 


Н,Х = Н+ HX- (3.36) 
[Н ][HX] 
їн] К, (3.37) 
HX- н*+х 7 (3.38) 
[НХ] (3.39) 


[HX] Е 
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Ejemplo 3.7. Calcular las [H*], [HS7] y [S77] en la disolución 
obtenida al disolver 0,10 moles de H,S en una cantidad de agua su- 
ficiente para obtener 1,0 litros de disolución. Еп el caso del Н,5, 
K, = 1,1 x 1077, K, = 1 x 107 *?, 


(1) Н, = Н+ + НЅ- HS = Н? +577 

‚ [Н Н8-1- 23 [H+S] -14 
(2) 19:51 = 1,1 x 10 HST =] x 10 
(3) [H+] = [HS”] + 2([57 5] 


(suponiendo que la disolución es ácida, es decir, que [H*] > (ОН ]) 
(4) [HS] + [HS”] + [S77] =0,10 

El lector puede comprobar que al tratar de resolver las ecuaciones 
anteriores sin efectuar ninguna aproximación, se obtiene una ecuación 
cúbica en [H*] (en general, en un problema en el que intervengan 
п expresiones K, y K, se obtendrá una ecuación de grado n + 1 en 
[H*]). Como K, es muy pequeña, tan solo se ioniza una pequeña 
cantidad de HS” para formar $ ”, por lo que puede efectuarse la 
aproximación 

[HS7] > [S77] 
con lo que la ecuación de neutralidad de carga se convierte en: 

[H +] ~ [HS7] 
y como K, es también bastante pequeña, 

[H,S] > [HS7] 


y de la ecuación de conservación de la materia 


[H,S] = 0,10 M 


Al introducir estas aproximaciones en la expresión de K, obtenemos 
(Н И -1 
жое 

ЇН"1-4Н511-10х10:5М Solución 


La 15-11 se obtiene a partir de la expresión de К, 


[HIST] _ (10 MO ASI үрэн 
Н5 | 40х10:5) ^ 


[S77] =1 x 10" '* М Solución 
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Además, 


[онт] = 10 х 10714 
= 1,0 


iosi =1,0 x 107 ' M 


Obsérvese que los resultados obtenidos en este caso justifican las apro- 
ximaciones efectuadas. 

Para la resolución de problemas del segundo tipo con ácidos po- 
lipróticos pueden aplicarse consideraciones semejantes. 

Ejemplo 3.8. Hallar las [Н+], [HS7] y [S77] en la disolución 
obtenida al disolver 0,10 moles de H,S у 0,10 moles de НСІ en agua 
hasta obtener 1,0 litros de disolución. 

Las reacciones de ionización (1) y las expresiones de la constante 
de equilibrio (2) son las mismas que las del Ejemplo 3.7. 


(3) [H*] = [HS7] + 215 7] + [C1] 
(4) [H:S] +[HS7]+[S77]=0,10 (С1:1-2010 M 
Al introducir la [СІ ] en la ecuación de neutralidad de carga, se obtiene 
[H*] = [HS7] + 2{[S77] + 0,10 
у. con la suposición: [HS7] + 2[S77] < 0,10, 
[Н+] = 0,10 M 
Como antes 
[9,5] = 0,10 M 


Aplicando estas aproximaciones а la expresión de K,, 


(0,10)[HS”] 
(0,10) 


[HS7]=1,1 x 1077 М Solución 


=1,1x107? 


\ 
A partir de la expresión de К, 


(0,10)[S” 7] 
(1,1 x 1077) 
[S77] =1,1 x 1072 М Solución 


= 1,0 x 10715 


Obsérvese que la adición de un ion común hace desplazarse el equili- 
brio hacia la izquierda y hace disminuir las concentraciones de HS” 
y 877, en comparación con las del Ejemplo 3.7. 

Para los ácidos tripróticos, la solución general rigurosa (que in- 
cluye la expresión de К„) da lugar a una ecuación de quinto grado 
en [H*]. Sin embargo, mediante aproximaciones del tipo de las ет: 
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pleadas en los Ejemplos 3.7 y 3.8 se obtiene una simplificación consi- 
derable. Estos problemas se vuelven más complicados cuando (1) las 
constantes K, y K, poseen valores numéricos del mismo orden (por 
ejemplo, para el ácido ѕиссіпісо K, = 6,3 х 1075y К, = 3,3 х 1076), 
рог lo que las concentraciones de HX” y X” 7 son comparables, o 
(2) cuando la constante K, es grande (como para el Н.РО,, en el que 
К, = 6 x 1072), con lo que se encontrará ionizada una cantidad es- 
timable de ácido inicial. En ambos casos, las ecuaciones algebraicas 
rigurosas pueden resolverse mediante el empleo de métodos matemá- 
ticos conocidos, pero desgraciadamente tediosos (Capítulo 10). Los 
problemas en los que intervengan mezclas de ácidos débiles y bases 
pueden ser también bastante complicados y dan lugar a ecuaciones 
algebraicas de grado superior al segundo. Por ejemplo, el lector puede 
considerar el problema de hallar el pH de una disolución que contenga 
0,10 moles de (NH,¿),HPO, por litro. En el Capítulo 8 se estudiará 
una manera de resolver problemas complejos de este tipo, basada en 
métodos gráficos. 


3-4. DISOLUCIONES NO ACUOSAS 


Aunque nuestro interés se ha centrado en las disoluciones acuosas, 
puede tratarse de manera análoga el caso de ácidos y bases en disol- 
ventes, como el ácido acético glacial, el amoniaco líquido, el acetoni- 
trilo, (CH¿CN), etc. Se limitará la discusión aquí a disolventes que 
contengan protones ionizables. Al igual que antes, un ácido (HA) 
reacciona con el disolvente (HS) para formar un protón solvatado 


HA+HS > H,S* + А” (3.40) 


Mientras que antes, la reacción del НСІ con el agua venía dada por 
HCI + H,0>H,0* + Сі (3.41) 


en este caso la reacción con el ácido acético glacial (designada por 
HAc) será 


НСІ + HAc = H,Ac* + CI” (3.42) 


y la reacción con el amoniaco líquido 
НСІ + NH, > NH,* + СЇ (3.43) 


Como estas reacciones dependen de la capacidad donadora de pro- 
tones del ácido, HA, y de la capacidad para aceptar protones del disol- 
vente, HS, la «fuerza» de un ácido, medida por el grado de desplaza- 
miento hacia la derecha de la reacción de ionización (3.40) dependerá 
grandemente del disolvente utilizado. El agua es un aceptador de 
protones bastante bueno, por lo que la reacción (3.41) está totalmente 
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desplazada hacia la derecha, siendo, por tanto, el НСІ un ácido fuerte 
en disolución acuosa. Sin embargo, el ácido acético glacial es un acep- 
tador de protones mucho peor (es decir, un disolvente mucho menos 
básico), y (3.42) está desplazada solo parcialmente hacia la derecha, 
por lo que el HCI es un ácido débil en este disolvente. Sin embargo, 
el amoniaco es un aceptador de protones mucho mejor (un disolvente 
más básico) que el agua, у no solo el НСІ, sino muchos ácidos que 
son débiles en disolución acuosa se comportan como ácidos fuertes 
en amoniaco líquido. Los disolventes que son buenos aceptadores de 
protones se dice que ejercen un efecto nivelador sobre los ácidos, por 
lo que muchos ácidos se comportan como ácidos fuertes en ellos y lá 
fuerza inherente a cada ácido individual no puede ser determinada. 
Por ejemplo, en agua, el HCIO,, el HNO, y el HCI se encuentran 
totalmente ¡onizados en la práctica, por lo que resulta imposible de- 
terminar la fuerza relativa de cada uno de estos tres ácidos. Sin embargo, 
en ácido acético glacial, el HCIO, tiene un carácter ácido más fuerte 
que el HNO, o el НСІ. El amoniaco líquido ejerce un efecto ñivelador 
aún mayor que el agua, y hasta el mismo HF se comporta como ácido 
fuerte en amoniaco líquido. 

El comportamiento de las bases en disolventes no acuosos se de- 
duce de manera análoga. Una base, B, acepta un protón del disol- 
vente HS, 


B + HS => HB* + S7 (3.44) 


y la fuerza de una base depende del grado en que (3.44) se encuentre 
desplazada hacia la derecha. Las bases con carácter débil en agua 
serán más fuertes en disolventes con mayor tendencia a ceder protones 
(disolventes más ácidos), como el ácido acético glacial. 

Un disolvente no acuoso puede experimentar autoionización (auto- 
protólisis) al igual que ocurre para el agua, según la reacción 


HS + HS >= H,S* + S7 (3.45) 
obteniéndose así la expresión de la constante de autoprotólisis (análo- 
ga a (3.16) para el caso del agua) 

[H,S*][S"] = К, (3.46) 

Las constantes K, y K, de un par conjugado ácido-base en un disol- 
vente no acuoso se encuentran ligadas por la expresión 

К,К,--К, (3.47) 


que es la forma generalizada de (3.30). 

Los problemas en disolventes no acuosos se complican a veces 
debido a la formación de pares de iones. En los disolventes con pequeña 
constante dieléctrica (es decir, con una pequeña capacidad de aisla- 
miento eléctrico), los iones de carga opuesta se atraen entre sí, en- 
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contrándose presente una gran parte de los iones en disolución en forma 
de aglomerados o parejas de iones. Este fenómeno hace necesario 
considerar un equilibrio adicional del tipo 


Н,5* A` 2 Н,5* + АЛ (3.48) 


Como el agua posee una elevada constante dieléctrica la formación 
de pares de iones no es muy importante en las disoluciones aquosas. 
En cambio, en el caso de los disolventes del tipo del ácido acético de- 
berá tenerse en cuenta la formación de pares de iones, además del 
equilibrio normal ácido-base. 

Las disoluciones no acuosas han resultado ser un terreno fructífero 
para la investigación en química. El interés en este terreno se debe 
a la aplicación de estos disolventes al estudio de aquellas reacciones 
que no puedan llevarse a cabo en agua (como, por ejemplo, la reacción 
de una base muy débil con un ácido en ácido acético glacial, o reac- 
ciones en las que intervengan ácidos y bases insolubles en agua), a la 
existencia de mares no acuosos en otros planetas (de amoniaco líquido 
en Júpiter) y porque el estudio de los sistemas no acuosos propor- 
ciona una mejor comprensión acerca del comportamiento de los ácidos 
y de las bases en el agua. Algunos disolventes como el ácido acético 
glacial y el amoniaco liquido han sido exhaustivamente estudiados, 
pero muchos otros no han sido investigados cuantitativamente en 
detalle. 


PROBLEMAS 


3.1. Hallar el pH, el pOH y la [ОН] en disoluciones que posean 
la siguiente concentración de ion hidrógeno: 


(а) 20x 10-9 М (р) 80x 1074M 
(b) 30 х 10-2 М (h) 90 х 107? М 
(с) 40 х 10-0 М (i) 0,20 M 

(d) 50х10- М () 10M 

(е) 60х10-М (Ю 50M 

(0) 70x 10M () 15м 


3.2. Hallar el рОН, la [ОН] у la [H*] de las disoluciones que 
posean los siguientes pH: 


(a) —1,10 (8 1,10  (g)7,52 () 12,60 
(b) —0,56 (е) 3,330 (h) 8.80 (К) 14,00 
() 00 (09 560 (i) 10,90 () 14,70 
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3.3. Hallar la concentración del ion hidrógeno y el pH de cada 


una de las siguientes disoluciones: 


(a) 0,0020 moles de НС1 en 500 ml de disolución. 

(b) 0,15 gramos de HNO, en 300 ml de disolución. 

(c) 10,0 ml de HCI, 15 M en 750 ml de disolución. 

(d) 0,050 moles de NaOH en 400 ml de disolución. 

(e) 2,5 gramos de KOH en 750 ml de disolución. 

(0) 1,0 х 107% moles de НСІ en 1,0 litros de disolución. (Suge- 
rencia: Este problema debe resolverse rigurosamente, escribien- 
do las ecuaciones de equilibrio iónico y conservación de la 
materia, para que la respuesta obtenida sea razonable.) 

(g) 1,0 х 1077 moles de NaOH en 1,0 litros de disolución [la 
misma sugerencia que para (f)]. 

(h) 7,46 gramos de KCI en 500 ml de disolución. 

(1) 0,10 moles de NaNO, en 1 litro de disolución. 


3.4. Calcular las concentraciones de todas las sustancias, ¡ones 


y moléculas así como el pH de las disoluciones siguientes. Todas las 
disoluciones poseen un volumen total de 1,00 litros y contienen: 


(a) 0,10 moles HCIO (h) 0,10 moles H,Se 

(b) 0,40 moles HNO, . (1) 0,20 moles Н,СО, 

(c) 0,050 moles НСООН (3) 0,10 moles NaCIO 

(d) 0,10 moles C¿H¿OH (k) 0,10 moles KNO, 

(e) 0,20 moles NH, (1) 0,10 moles МН, С1 

(Г) 0,10 moles C¿H5N (m) 0,20 moles C¿H¿NHCI 


(g) 0,10 moles Н,50, 


3.5. Hallar las concentraciones de todas las sustancias, iones у 


moléculas así como el pH de las disoluciones siguientes. El volumen 
total de todas las disoluciones es de 1,00 litros y contienen: 


(a) 0,20 moles NaClO, 0,10 moles HCIO 

(b) 1,0 moles KNO,, 0,20 moles HNO, 

(c) 0,10 moles NaCOOH, 0,40 moles HCOOH 

(d) 0,10 moles NaOC¿H5, 1,0 moles НОС,Н, 

(е) 0,20 moles NH, 0,50 moles NH,¿CI 

(Г) 0,10 moles C¿H¿NH,, 0,40 moles С,Н.МН,С1 
(g) 0,20 moles HCI, 0,10 moles Н,5 

(h) 1,0 moles НМО,, 0,10 moles Н,Ѕе 

(1) 0,0010 moles HCI, 0,010 moles H,CO, 


3.6. Hallar las concentraciones de todas las sustancias, iones y 


moléculas, así como el pH de las disoluciones siguientes. El volumen 
total de todas las disoluciones es de 1,00 litros y contienen: 


(a) 0,50 moles HCI, 0,20 moles NaOH, y 1,00 moles CH¿COONAa 
(b) 2,00 moles HCI, 0,20 moles NaOH, y 1,00 moles СН,СООМа 
(с) 1,00 moles NH, 1,00 moles NH,¿C!, y 0,40 moles NaOH 
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(d) 2,00 moles NH, 1,00 moles НСІ 
(e) 1,00 moles NaAc, 0,50 moles HCI 


3.7. En una neutralización ácido-base se añaden dosis de disolu- 

ción ácida a una disolución básica (o al revés). 

(a) Un químico vierte 50,0 ml de disolución de NaOH 0,10 M en 
un matraz y añade a continuación varios volúmenes de una 
disolución de НСІ 0,10 M. Hallar el pH de la mezcla resul- 
tante que queda en el recipiente después de echar, 0, 10,0, 40,0, 
50,0, 51,0 y 60,0 ml de la disolución de НСІ. 

(b) Dibujar un gráfico representando en el eje de abscisas el volu- 
men de НСІ y en el de ordenadas el pH. Señalar los puntos 
calculados en (a) y trazar la curva de neutralización. 


3.8. Repetir los cálculos y el gráfico descritos en el Problema 3.7 
para los sistemas siguientes: 

(а) НСІ 0,10 M neutralizado con NaOH 0,10 M. 

(b) CHCOOH 0,10 М neutralizado con NaOH 0,10 M. 

(с) NH, 0,10 M neutralizado con НСІ 0,10 M. 

(d) HCN 0,10 M neutralizado con NaOH 0,10 M. 


3.9. ¿Cuántos gramos de benzoato sódico, C¿H¿COONAa, deben 
añadirse a 250 ml de C¿H¿COOH 0,010 M en disolución, para ob- 
tener una disolución de pH = 4,802 


3.10. А] disolver 0,10 moles del ácido HX hasta obtener 1,00 litros 
de disolución el pH resultante vale 2,60. ¿Cuánto vale la constante 
K, de HX? 


3.11. Una disolución tampón es aquella que se opone a variacio- 
nes en su pH y está generalmente formada por una mezcla de un ácido 
y una base conjugadas. Para ilustrar el comportamiento de estas diso- 
luciones, supóngase que 1,00 litros de disolución contienen 0,10 moles 
de СН,СООН у 0,10 moles de CH¿COONAa. (a) Calcular е| pH de 
esta disolución tampón. (b) Calcular el pH resultante después de aña- 
dir 0,010 moles de NaCH a la disolución tampón inicial. 

Para comparar el comportamiento de una disolución tampón con 
otra no tampón: (c) hallar el número de moles de HC] que deberán 
añadirse a 1 litro de agua para obtener una disolución cuyo pH sea 
el de la parte (a). (d) Calcular el pH de esta disolución no tampón al 
añadir 0,010 moles de HCI. (e) Hallar el pH resultante al añadir 0,010 
moles de NaOH a la disolución inicial no tampón. 


3.12. Hallar la relación en que se encuentran el СН,СООН y el 
CH¿COO” en disoluciones con un pH de valor (а) 2,00 (b) 3,00 (с) 5,00 
(d) 7,00 (e) 9,00. 

3.13. Еп disoluciones diluidas de ácidos muy débiles, el valor de 
Ја [ОН | no puede considerarse pequeño frente a las demás sustan- 
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cias y deberá incluirse la expresión del equilibrio del agua en las di- 
versas ecuaciones necesarias para la resolución del problema para que 
la respuesta obtenida sea correcta. Calcular la concentración de todas 
las sustancias, iones y moléculas así como el pH de una disolución 
que contenga 1,0 х 1075 moles de HBO, en 1 litro de disolución. 


3.14. Escribir las expresiones de K, y K, para la ionización del 
HX y el ХТ, respectivamente, en un disolvente no acuoso corriente, HS. 
Obtener la ecuación (3.47). 
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CAPITULO 4 


SOLUBILIDAD 


4-1. PRODUCTO DE SOLUBILIDAD 


SOLUBILIDAD 


La teoría del equilibrio químico se aplica con frecuencia a proble- 
mas en los que intervienen electrólitos muy poco solubles. Suponga- 
mos que añadimos unos cuantos gramos de cloruro de plata, AgCl, 
al gua. Aunque el AgCl no es muy soluble, una pequeña parte del 
mismo se disolverá, formando ¡ones de plata e iones cloruro *. 


AgClísólido) => Ав" + CI” (4.1) 


En cuanto se ha disuelto algo de AgCl comienza la reacción inversa de 
reprecipitación de Ав" y CI”. Al cabo de cierto tiempo se harán iguales 
las velocidades de disolución y de precipitación, estableciéndose un 
equilibrio dinámico. Al contrario que en el caso de las reacciones 
ácido-base, que generalmente son muy rápidas, las reacciones de solu- 
bilidad pueden necesitar mucho tiempo para alcanzar el equilibrio. 
Puede demostrarse que un sólido en contacto con una disolución 
se encuentra en estado de equilibrio dinámico en lugar de en reposo, 
considerando lo que le pasa a un ion de impureza atrapado en el interior 
de una malla de cristal sólido de un compuesto ligeramente soluble. 
Con el tiempo, debido a la continua disolución y reprecipitación, la 
impureza puede aparecer en la superficie del cristal, pudiendo también 

* En este estudio inicial acerca de la solubilidad no tendremos en cuenta, para mayor 
sencillez, fenómenos сото la formación de iones complejos, la presencia de AgCl по 


disociado en la disolución y otros equilibrios existentes. Estos factores serán considera- 
dos más adelante. 


60 


Solubilidad 61 


disolverse y localizarse en la disolución. Sin embargo, si no existiese 
un auténtico equilibrio y tan solo se disolviesen algunos iones, no exis- 
tiendo todas estas reacciones, estas impurezas del interior del cristal 
no podrían nunca alcanzar la superficie y disolverse. 

La naturaleza dinámica de los equilibrios de solubilidad puede 
demostrarse también mediante trazadores radiactivos. Por ejemplo, 
supóngase que se ha depositado cierta cantidad de Agl sólido en un 
tubo de ensayo y que se vierte sobre él una disolución que contiene 
ion yoduro radiactivo (yodo-131), Fig. 4.1. Al principio, el precipi- 
tado, que contiene solo yoduro estable (no radiactivo), no da señal 
en un contador Geiger, mientras que la disolución, que contiene yoduro 
radiactivo (17 *) presenta una elevada radiactividad. Debido al equili- 
brio dinámico 


Agl(sólido) æ Ав" + I7 (4.2) 


al cabo de cierto tiempo, el yoduro radiactivo se incorpora al precipi- 
tudo, liberándose el ion yoduro estable en la disolución. La radiactivi- 
dad del precipitado aumenta, mientras que la de la disolución disminu- 
ye. Midiendo la radiactividad del precipitado y de la disolución en 
diversos instantes puede determinarse la velocidad a la que el sistema 


Agl(sólido) + 1-5 = Agl*(sólido) + 1” (4.3) 


alcanza el equilibrio. 


LA EXPRESION К,, 


Una vez admitido que (4.1) es una reacción de equilibrio, podemos 
aplicar la teoría que hemos desarrollado anteriormente y escribir la 
expresión de la constante de equilibrio 


[Ag*][CI] _ 
AgCl(sólido) | 5 (9) 


A primera vista (4.4) parece complicada. Aunque está claro lo que 
representa [Ag*] y [CI 1, ¿qué pondremos en el caso del AgCl(sólido)? 
A continuación veremos que AgCl(sólido) es una constante. 
Imaginemos la disolución de cloruro sódico, NaCl, en agua. En 
uste caso, el proceso es exactamente el mismo que para el AgCl, pero 
como el NaCl es mucho más soluble, resulta mucho más fácil imaginar 
que la solubilidad posee un límite. A medida que añadimos NaCl al 
agua se irá disolviendo hasta alcanzar un punto en que, al añadir un 
pequeño cristal de NaCl a la disolución, este último ya no se disolverá. 
Diremos que en este instante hemos logrado una disolución saturada 
de NaCl. Se ha disuelto todo el NaCl que puede disolverse a esta tem- 
peratura particular. Por mucho NaCl que añadamos ahora a la diso- 
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Inicialmente 


a ” 
Na+ 
I % 
1 
Ag зас 


AgI + * 5АВГ-4Г 


Una vez alcanzado el equilibrio 


r у G: 
? HO 
1-* 
: 


С. б. 


O, 


FIGURA 4.1. Demostración del equilibrio de solubilidad. Inicialmente, 
todo el yodo radiactivo (177) se encuentra en disolución, рог lo que el 
contador Geiger (C. G.) señala una elevada radiactividad en la disolu- 
ción, pero tan solo una pequeña cantidad de radiactividad en el precipitado 
de Agl. Una vez alcanzado el equilibrio se encuentran trazas de radiacti- 
vidad, tanto en la disolución como en el precipitado. 


Agl 
+Agl* 
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lución, sea una cucharada, un kilo o una tonelada, como se ha alcan- 
zado el límite de solubilidad, las concentraciones de los iones cloro 
y sodio de la disolución permanecerán constantes. Volviendo de nuevo 
ahora al caso del AgCl, observamos que, mientras consideremos diso- 
luciones saturadas, el término AgCl(sólido) se mantiene constante. 
Bajo estas condiciones podemos combinarlo con la constante de equi- 
librio К, y obtener así una nueva constante, K,,, llamada constante 
del producto de solubilidad. 


[Ag*][CI”] = K(AgClísólido)) = K, (+3) 


(4.5) indica que en una disolución saturada de AgCI, es decir, en una 
disolución en equilibrio con al menos un pequeño cristal de AgCI 
sólido, el producto de las concentraciones del ion plata y del ion cloruro 
permanece constante con independencia de su procedencia. 

Para un compuesto general, М,,М,, ligeramente soluble, la ecuación 
de su disolución es 


M,,N, (sólido) 22 mM +” + лї" (4.6) 
y la expresión del producto de solubilidad será 
[M] үр" = Ke (4.7) 


Debe recordarse que la expresión del producto de solubilidad, al con- 
trario que la mayoría de las demás expresiones de constantes de equi- 
librio, carece de denominador. 


4-2. PROBLEMAS SOBRE SOLUBILIDAD 


Al igual que con los problemas sobre ácidos y bases, podemos 

distinguir : 

(a) problemas del tipo primero, en los que interviene el precipi- 
tado o nada más que el sólido, sin iones comunes en la diso- 
lución, y 

(b) problemas del tipo segundo, en los que existe en la disolución 
otra fuente de iones contenidos en el precipitado. 


Problemas del primer tipo 


Cuando un electrólito ligeramente soluble se mezcla con agua, 
formándose una disolución saturada, podemos calcular la solubili- 
dad del precipitado y las concentraciones iónicas en la disolución a 
partir de la expresión de К... 
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Ejemplo 4.1. Calcular el valor de la [Ав] у de [СгО, 7], y la 
solubilidad del Ар,СгО, en mg/litro, en una disolución obtenida di- 
luyendo 10,0 gramos de Ag,CrO, en agua hasta obtener 250 ml. 


0) Ав,СгО, (sólido) => 2Ag* + СгО, 77 (4.8) 
(2) [Ag*]? [CrO,7 7] =K,, = 1,9 х 107*? (4.9) 


En el Apéndice С se da una tabla de los valores de K,, de ciertos com- 
puestos solubles. 


(3) [Ag*] = 2[Cr0, 7] (4.10) 


En la ecuación de neutralidad de carga intervienen ahora solo Ag* 
y CrO, `. No es necesario considerar el equilibrio del agua en este 
problema, porque ni el H* ni el OH” intervienen en el equilibrio an- 
terior bajo estas condiciones. 

(4) Las dos ecuaciones anteriores aportan suficientes condicio- 
nes para hallar las dos incógnitas. La expresión (4.10) es también la 
ecuación de conservación de la materia, ya que por cada mol que se 
disuelve de Ag,CrO, se producen dos moles de Ag* y un mol de CrO,7 7. 
Las (4.9) y (4.10) pueden combinarse para obtener: 


[Ag+]? = 4[CrO,” р 

4[СгО, 7р = 1.9 x 10:12 
[CrO,7 7] = 0,78 х 1074 М Solución 
[Ag+] = 2[СгО, 75] = 1,56 x 1074 М Solución 


La solubilidad es el número de moles de un sólido que se disuelve 
por cada litro de disolución. Como cada vez que se disuelve un mol 
de cromato de plata se produce un mol de СгО, 7, la solubilidad 
es, en este caso, de 0,78 х 1074 moles/litro. La solubilidad puede 
expresarse en gramos/litro multiplicando por el peso molecular del 
Ag,CrO4. 


solubilidad = 0,78 х 107* moles/litro х 332 gramos/mol 
solubilidad = 0,0258 gramos/litro = 25.8 mg/litro 


Obsérvese que el haber tomado 10,0 gramos de Ag,CrO,, о el que el 
volumen de la disolución fuese 250 ml, no ha intervenido para nada en 
la resolución del problema. Mientras se halle presente un exceso de 
sólido, lo que hará que la disolución esté saturada, la solubilidad no 
dependerá de lo grande que sea ese exceso. Por tanto, mientras se 
añadan más de 25,8 mg de Ag,CrO, por litro de disolución, los resul- 
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tados serán los mismos. Es también importante distinguir entre la 
solubilidad del cromato de plata y el producto de solubilidad del cromato 
de plata. La solubilidad indica sencillamente el número de moles de 
Ag,CrO, sólido que se disolverán en un litro de agua, mientras que 
el producto de solubilidad es una constante dependiente de las con- 
centraciones de Ар? y СтО,77 en la disolución. 

Ejemplo 4.2. Calcular la [Ce***] y (10, 1 de una disolución 
saturada de Ce(103)3 (К = 3,2 х 10719), 


0) СейО,),(50140) => Ce*** + 310,7 
(2) [Ce* + +][10;7]? = 3,2 х 10:59 
(3) 3[Ce***] == 107] 


Se deja al lector la resolución completa del problema, que puede ob- 
tenerse combinando las dos ecuaciones precedentes. 


Problemas del segundo tipo 


En estos problemas se trata de precipitados en presencia de sus 
iones en disolución junto con los mismos ¡ones, pero procedentes de 
otros orígenes. 

Ejemplo 4.3. Calcular la [Ag*] y [СгО„ 7] así como la solu- 
bilidad del Ag,CrO, en una disolución obtenida al añadir Ag,CrO, 
sólido en exceso y 0,10 moles de Na,CrO, en un recipiente, diluyendo 
la mezcla hasta obtener 1 litro de disolución. 


0) Ag,CrO, (sólido) => 2Ag* + СгО, 7 
(2) [Ав+р[СгО, 7] = 1,9 x 107+? 
(3) [Ag*] + [Na*] = 2[СгО, 7] 

(4) [Na*] =0,20 М 


Tenemos ahora tres ecuaciones y tres incógnitas. De las dos últimas 
ecuaciones obtenemos 


[CrO, 7] =3[Ag*] + 0,10 


Al combinar esta ecuación con la expresión de K,, obtenemos una 
ecuación cúbica en [Ag*]. Las operaciones matemáticas se simplifican 
si suponemos que 
[Ag*] < 0,10 M 
con lo que 
[CrO0,¿7 7] = 0,10 М 


Suponiendo lo anterior, se obtiene como solución de la ecuación 
[Ag*] =V19 х 1071? =4,4 х 1075 М Solución 
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La solubilidad del Ag,CrO,, igual a la mitad de la [Ag*] es 2,2 х 1075 
moles/litro. Observar el efecto del ion común : La solubilidad del Ag,CrO, 
es, en este caso, inferior a la del Ejemplo 4.1; es decir, la solubilidad 
es menor en presencia de un ion común en exceso. 

Una variante práctica del problema de este tipo es cuando lo que 
interesa hallar son las condiciones necesarias para que tenga lugar 
la precipitación, o que se complete esta precipitación. Estos cálculos 
se basan en los siguientes principios. 

(1) La precipitación tendrá lugar cuando el producto de las con- 
centraciones de los iones, elevado a la potencia adecuada en la ex- 
presión de K,,, sea mayor que K.p- 

(2) Dada la concentración de cualquier ion en la expresión de K,,, 
la concentración del otro ion puede ser calculada directamente. 


Ejemplo 4.4. Hallar la concentración de [Ba**] necesaria рага 
iniciar la precipitación del BaSO, en una disolución 0,0010 Men SO,” 7. 
La expresión del producto de solubilidad del BaSO, es 


[Ba* *][SO¿77] = 1,0 х 10:59 (4.11) 


En una disolución saturada de BaSO,, el primer miembro de esta ecua- 
ción (el producto de la concentración iónica) alcanza justamente el 
valor del segundo miembro. En una disolución no saturada, el producto 
de la concentración iónica es menor que К,,, por lo que en una disolu- 
ción que contenga 5О, 7 0,0010 M no se precipitará el BaSO, siem- 
pre que 


10 х 10:19 


[Ваг < 00010 


= 1,0 х 107? M 


Cuando Іа [Ba**] sea mayor que 1,0 х 1077 М, tendrá lugar la 
precipitación, que continuará hasta que se satisfaga la expresión de 
К... (4.11). Por tanto, para que se inicie la precipitación, la [Ba++] 
deberá valer 1,0 х 1077 М. 


Ejemplo 4.5. Al añadir ТО,” a una disolución que contenga Ba* + 
0,10 M se precipita Ba(1O,),. 

(a) ¿Qué concentración final de ІО; es necesaria para que el 
Ba** se precipite cuantitativamente (es decir, que tan solo un 0,1 
por 100 del Ba** inicial permanezca en disolución)? 

Si la [Ba**] debe disminuir a un 0,1 por 100 de su valor inicial, 
la concentración final del ion bario vendrá dada por 


[Ba**] = 107? x 0,10 = 1,0 x 107* М 
[Ba* *][10,7]? =1,5 х 107? 
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Para obtener este valor de [Ba**], la [10,7] deberá valer 


ia 11,5 х 1079 
nos 1= похот 

(b) ¿Cuántos moles de KIO, deben añadirse por litro de disolu- 
ción para que ocurra esto? 

Por cada litro de disolución que inicialmente contenía 0,10 mo- 
les de Ba**, solo quedan sin precipitar 0,0001 moles, por lo que 
han precipitado prácticamente 0,10 moles de Ва(10,),. La reac- 
ción de precipitación 

Ba** + 210,7 => Ва(1О,), (sólido) 


muestra que se necesitan dos moles de IO,” por cada mol de Ba** 
precipitado; se necesitarán 0,20 moles de KIO,. Deberán añadirse 
0.0039 moles de IO,” para mantener la [IO¿” | con el valor obtenido 
en (4.12), y el número total de moles de KIO, necesarios es de 


0,200 + 0,0039 = 0,204 moles por litro 


= 3,9 х 107? М Solución (4.12) 


4-3. PRECIPITACION FRACCIONADA 


Con los problemas del tipo anteriormente discutido se relacionan 
aquellos en los que interviene una precipitación fraccionada, es decir, 
la precipitación de ciertos iones de una disolución. Esta técnica se 
emplea para eliminar interferencias en los procesos analíticos y cons- 
tituye el fundamento de diversos procedimientos de análisis cuantitativo. 

Ejemplo 4.6. Se agrega a una disolución que contiene Ba** 
0.010 M y Ca** 0,010 М, $0,7 7 (en forma de Na,SO,) en pequeñas 
dosis. 

(а) Determinar la concentración de (5О, | a la que el BaSO, 
empieza a precipitar. 

Al igual que en el Ejemplo 4.4 


[Ва* * [890,77] = 1,0 х 10:29 


1,0 х 10:19 
[50,7] = 7 = 1,0 x 107? M 
para que el BaSO, empiece a precipitar. 
(b) Determinar la [50,7 ] para que el CaSO, empiece a pre- 
cipitar. 
[Ca**][SO¿7 7] = 1,0 х 107 * 
1,0 х 1075 


77| = — = 29 
[50,77] 0.010 1,0 x 107? M 


para que el CaSO, comience a precipitar. 
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(c) Determinar el valor de la [Ba**] en la disolución cuando 
el CaSO, comienza a precipitar. 

Empleando el valor de la (5О, 71 de (b y la expresión de К 
para el BaSO, 
1,0 х 10:19 
10 х 107? 


cuando el CaSO, empieza a precipitar. 

(d) Determinar el intervalo de valores de la (8О, | para el 
cual el Ba** puede separarse cuantitativamente del Ca**. 

Рага que el Ba** se separe cuantitativamente del Ca**, deberá 
permanecer en disolución menos de un 0,1 por 100 de Ba**, no de- 
biendo precipitar nada de Са” *. Bajo estas condiciones, el 99,9 por 100 
del Ba** precipita en forma de BaSO,, permaneciendo todo el Са?" 
en disolución por lo que al filtrar se logrará con éxito la separación. 
Como la [Ba**] debe ser inferior a 


107? x 0,010 М = 1,0 x 1075 М 


-10 

--] 2 1,0 x 107 
1,0 х 1077 
para que precipite por lo menos el 99,9 por 100 del Ba* *. Pero, se- 
gún (c), la [50,7 7] debe ser inferior a 1,0 х 10729 M para que no 
tenga lugar la precipitación del CaSO,. Por tanto, el intervalo de va- 
lores de la |5О, 77 | para que tenga lugar con éxito la separación será 


[Ba**] = =1,0 x 1077 M 


(50, =1,0 x 1075 М 


1,0 x 10-5 M < [S0477] < 1,0 x 107° M 


En la Fig. 4.2 se muestran las concentraciones de Ва? *, Ca** y S0,77 
en las diversas fases del problema anterior. 

Ejemplo 4.7. Una disolución contiene inicialmente Pb** 0,010 M 
у Mn** 0,010 M. 

(a) Determinar el valor de la [S77] para que la [Pb**] des- 
cienda a 1,0 х 107% M debido а la precipitación del PbS. 


PbS (sólido) => Pb** + S-77 
[Pb**][S77]=7 х 10:29 


Para que la [Pb**] disminuya a 1,0 х 1077 M, la (85:11 deberá 
venir dada por 
7 х 10-29 
AAA 2 -24 
577] = 0705 =7 х 107 М 


(b) ¿Precipitará el MnS de esta disolución bajo estas condiciones? 
MnS(sólido) => Mn** + S77 
[Mn+ *][S77] =>7 х 10:56 
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BaSO, empieza CaSO, empieza 
a precipitar a precipitar 


| 

| 

| 

[=———]— Regi 

soto queda N, ! пеи 

e кошсо | se efectúa 
ыг con éxito 

(3 inicial Er separación 


10 102 10—5 10-4 10-2 1 
[SOn] M 
FIGURA 4.2. Precipitación fraccionada de BaSO, de una disolución que ini- 
cialmente contenía Ba** 0,010 M y Ca** 0.010 M. 


Comparando el producto de concentración iónica con К,,, 
(1,0 х 10-2007 x 10:25) «7 х 10:19 


por lo que MnS no precipitará. 

Si el valor de la [S77] de esta disolución se mantiene constante 
a7 х 10725 M, se podrá separar el Pb* * del Mn** mediante filtrado; 
el PbS permanecerá en el papel de filtro, pero el Mn** en disolución 
lo atravesará. En la Sección 4.5 se describirá una manera de ajustar 
y mantener constante la [S77 ] controlando la concentración del ion 
hidrógeno. 

Las separaciones llevadas a cabo mediante técnicas de precipita- 
ción fraccionada no serán tan completas como los resultados de estos 
cálculos inducen a pensar debido a la coprecipitación. La coprecipita- 
ción consiste en el depósito de sustancias normalmente solubles al in- 
cluirse en el precipitado o debido a la adsorción sobre la superficie del 
precipitado. 


4-4. EQUILIBRIOS ACIDO-BASE 


Con frecuencia ocurre que los jones que forman el precipitado 
pueden participar en otros equilibrios. Por ejemplo, los precipitados 
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que contengan bases aniónicas, como СМ”, СгО, 7, OH7,S77, etc., 
son más solubles en disoluciones ácidas debido a la reacción de los 
aniones con el H*. De hecho, debido a estas reacciones, los precipi- 
tados que contengan esos aniones serán con frecuencia más solubles 
en agua que lo que cabría esperar de un sencillo cálculo del primer tipo. 

Ejemplo 4.8. Hallar la [Ag*] y la [CrO,¿” 7] y la solubilidad del 
Ар,СтО, en una disolución que contenga Ag,CrO, sólido en exceso 
y en la que el valor final de la [H*] sea 0,010 M. 

Además de la expresión de К,, para el Ав,СтО, 


[Ag+] [CrO] = 1,9 х 10:12 (4.13) 
deberemos tener en cuenta la reacción del СгО„ 7 con el Н“, 
НСгО, = Н” + СгО„ 7 
[H*][CrO,” 7] 
[HCrO,”] 


La formación de H,CrO, es escasa porque el HCrO,” es una base 
bastante débil. Como todo el Ag* y todo el cromato provienen del 
Ag,CrO, de esta disolución, liberándose además dos Ав” por cada 
cromato, resulta la siguiente ecuación de conservación de la materia 


[Ag*] = 2([CrO,” 7] + [НСгО, h (4.15) 
Por último, la ecuación 


= 3,2 x 1077 (4.14) 


[H*] = 0,010 M (4.16) 


junto con las tres anteriores constituye un sistema de cuatro ecuaciones 
con cuatro incógnitas. A partir de (4.14) y (4.16) obtenemos 


[Н *][СгО„ ^7] _ (0,010) [CrO,”7] 


е Т. арр ЕЕЕ. у, 
Combinando (4.15) y (4.17) 
[Ag+] = 21СгО, 71 + (3,1 х 109) (4.18) 
[СгО, 7 7] = 1,6 х 1075 [Ag+] (4.19) 
Combinando (4.13) y (4.19) 
[Ag+ P ET = 120 х 107? 


[Ag*] =4,9 x 107? M Solución 
[CrO, 7] =7,8 х 1078 М Solución 
[HCrO,7] = 2,4 х 1073 M 
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Como рог cada mol de Ag,CrO, que se disuelve se obtienen dos moles 
de Ав", la solubilidad en este caso valdrá la mitad de la [Ag+], es 
decir, alrededor de 2,4 х 1077 moles/litro. El aumento de la solubili- 
dad del Ag,CrO, sobre la calculada en el Ejemplo 4.1 (рага el Ав,СгО, 
en agua pura) se debe a la reacción del СгО„ 7 con el Н“, que, de 
acuerdo con el principio de Le Chatelier, desplaza la reacción de so- 
lubilidad (4.8) hacia la derecha. 

Ejemplo 4.9. Calcular el valor de la [H*] que se necesita para 
«disolver totalmente 0,0010 moles de AgCN en 1 litro de disolución. 


0) AgCN + Н? => Ag* + HCN (4.20) 
(2) [Ag* СМ] = 1,6 х 10:55 (4.21) 
шэн =7,2 x 10:19 (4.22) 

(3) Balance de materia: como se disuelven 0,0010 moles de AgCN, 
[Ag*] = 0,0010 M (4.23) 

[CN] + [HCN] = 0,0010 М (4.24) 


Hemos obtenido, por tanto, cuatro ecuaciones con cuatro incógnitas. 
А partir de (4.21) y (4.23) se desprende que 


[CN7]=1,6 х 107" (4.25) 
por lo que, de (4.24), obtenemos 
[HCN] = 1,0 х 107? (4.26) 


Por último, a partir de (4.22) y de los resultados anteriores 


(7,2 х 10739160 х 1073) 
(1,6 x 10°") 


Por tanto, el valor final de la [H+] que debe existir en la disolución 
para que se disuelva el AgCN es 0,045 M. Obsérvese que el número 
de moles de H* que deben añadirse es 


[H+] + [HCN] = 0,045 + 0,001 = 0,046 moles/litro 


Sin embargo, los problemas en que intervengan simultáneamente 
equilibrios tanto ácido-base como de solubilidad pueden ser mucho 
más complicados que los ejemplos anteriores. Cuando en los problemas 
se conozca explícitamente las concentraciones de algunos de los cuerpos 
en equilibrio, como el H* en el Ejemplo 4.8 o el Ag* en el Ejemplo 4.9, 
las soluciones podrán obtenerse en general con bastante facilidad. 
Sin embargo, cuando no se conozcan las concentraciones en estado de 
equilibrio, las dificultades matemáticas pueden ser mucho mayores. 


[Н+] = =4,5 х 107? М 
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Por ejemplo, el cálculo de la solubilidad del AgCN en agua cuando no 
86 desprecie la basicidad del CN”, aunque parecido al Ejemplo 4.9, 
resulta mucho más difícil. Si bien las ecuaciones necesarias para la 
resolución del problema pueden establecerse con facilidad, como el 
lector puede comprobar, no se pueden efectuar aproximaciones senci- 
llas y para la resolución exacta deberá resolverse una ecuación de 
cuarto grado. 

Los cálculos de la solubilidad de los precipitados pueden compli- 
carse también debido a la formación de iones complejos del ion del 
metal del precipitado. Por ejemplo, las sales de plata son más'solu- 
bles en las disoluciones que contengan NH. debido a la formación 
del ion complejo Ag(NH;),*. De igual modo, al calcular la solubilidad 
del AgCN en el Ejemplo 4.9 no se tuvo en cuenta la formación de com- 
plejos de cianuro de plata, como el Ag(CN),”. La inclusión de los 
equilibrios de iones complejos, así como algunos detalles más acerca 
de la teoría del equilibrio químico serán objeto de estudio en el Ca- 
pítulo 5. 


4-5. SEPARACIONES MEDIANTE EL SULFURO 
DE HIDROGENO 


Una aplicación corriente de los equilibrios ácido-base y de solubi- 
lidad consiste en la separación de iones metálicos por precipitación 
de sus sulfuros mediante control del pH. En el Ejemplo 4.7 se ilustró 
el principio de precipitación fraccionada de los metales mediante 
control de la [S77], demostrándose que se podía separar el Pb** 
del Mn** manteniendo la [S77] al valor constante de 7 х 107?* M. 
Pero ¿cómo puede ajustarse y mantenerse la concentración de un 100 
sulfuro a un valor constante? En este caso, no existe gran dificultad, 
puesto que el ion sulfuro es una base débil (es decir, es el anión de 
un ácido débil) y satisface el siguiente equilibrio 


H-S => 2H* + S77 (4.27) 


Por otro lado, el H3S es solo ligeramente soluble y puede mantenerse 
su concentración a un valor fijo haciendo burbujear H,S gaseoso 
continuamente a través de una disolución, obteniéndose así una di- 
solución saturada de H,S. La expresión de la constante de equilibrio 
total para (4.27), obtenida multiplicando las expresiones de la ioniza- 
ción parcial del H,S es* 


* Aunque puede obtenerse la expresión de la constante de equilibrio de dos-equili- 
brios químicos separados multiplicando sus expresiones respectivas, la ecuación «global» 
así obtenida deberá emplearse con cuidado. La (4.28) podrá emplearse mientras conoz- 
camos dos de las tres concentraciones que intervienen en estado de equilibrio y queramos 
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[н?р [5-7] 
(Н,5) 


Como la concentración a 25 C de una disolución saturada de Н,5 
cs de alrededor de 0,1 M, podemos escribir 


(H*B.[S Цас-11 х 10725 (4.29) 


= КҮК, =1,1 x 107?! (4.28) 


(сп donde los subíndices s.s. nos recuerdan que esta expresión es tan 
solo válida para una solución saturada de H,S). La (4.29) expresa que 
el valor de la [S77] en una disolución depende de la [H+], y que puede 
ajustarse el valor de la [S77] haciendo variar el pH. Por ejemplo, 
para mantener el valor de la [S” 7] en 7 х 10725 M, tal como se de- 
seaba en el Ejemplo 4.7, se calculará el valor de la concentración de H* 
en una disolución saturada de H,S a partir de (4.29) 


К 1,1 x 107?* 
ҮН" 1... - =40 М 


Ejemplo 4.10. Una disolución contiene 0,0010 М de Cd** у Zn**. 
Queremos precipitar el Cd** cuantitativamente en forma de CdS 
(es decir, disminuir la [Cd**] hasta 1,0 х 107% M) y que no preci- 
pite el Zn** en forma de ZnS. Si se mantiene saturada la disolución 
con H,S, ¿cuál será el intervalo de pH en el que podrá lograrse esta 
separación? 


[Cd**] [S77] = 1,0 х 10:28 


Para que la [Cd**] disminuya a 1,0 x 107% M, el valor de la [S77] 
deberá estar dado por 


1,0 x 10728 
1,0 х 107€ 


[Zn**] [S77] =1,6 х 10723 


Para que en esta disolución no precipite el Zn**, habrá que mantener 
la [S77] por debajo del valor calculado 


[S77] = =1,0 x 107?? M 


16x 10723 


10103 TORNEM 


8--1- 


hallar la tercera concentración. Sin embargo, no sería correcto emplear esta expresión 
en un problema de ionización del Н,5 del primer tipo, puesto que despreciaríamos el 
HS” que se halla presente en la disolución en cantidades apreciables, escribiendo, ade- 
más, una ecuación incorrecta, como 


[H*] = 21877] 


en lugar de la correcta (véase el Ejemplo 3.7). 
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Por tanto, tendremos que mantener la [S77] dentro del intervalo 
1,0 х 10:22 M < [S77] < 1,6 x 10-2 M 


A partir de (4.29) se desprende que para mantener la [S7 7] por encima 
de 1,0 х 10722 М en una disolución saturada de H,S, deberemos 
mantener el valor de la [H*] por debajo del valor calculado 


1,1 x 10722 

Н] = [11х10 =11M 
[H]. y 1,0 x 107 

Para mantener la [S77] por debajo de 1,6 х 107?° M deberemos 

mantener el valor de la [Н+] por encima de 


1,1 х 1072? 
ML a = 0,083 M 


Por tanto, para lograr con éxito la separación, el valor de la [H*] 
deberá estar comprendido en el intervalo 


1,1 M > [H?],.,. > 0,083 


О<рН< 1,1 Solución 


PROBLEMAS 


4.1. Calcular el valor de К,, en cada caso a partir de los datos 

suministrados. 

(a) MX,, con una solubilidad de 0,0020 moles/litro. 

(b) М,Х,, con un peso molecular de 150 y con una solubilidad 
de 0,045 mg por cada 100 ml. 

(c) М,Х, que da lugar a una disolución con una concentración 
de X77 de 2,0 х 10759 M al equilibrarse М,Х en exceso 
con agua. 

(4) MX,, que da lugar a una disolución con una concentración 
de M*** de 2,0 х 107*% M al equilibrarse MX, sólido en 
exceso con una disolución acuosa de NaX 0,10 M. 


4.2. A partir de los valores tabulados de K,,, calcular la solubili- 
dad de las siguientes sustancias en moles/litro y mg por 100 ml. Calcu- 
lar también las concentraciones de todos los iones que se hallen pre- 
sentes en la disolución obtenida al equilibrar el sólido en exceso con agua. 

(a) BaSO, (р) Ag,SO, (c) CaF, 
(4) Hg,Cl, (e) СеПО,), (0) Сщ(ІО;), 
(в) AglO, (h) Mg(OH), (1) PbBr, 
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4.3. Llevar a cabo los mismos cálculos que en 4.2 en los siguientes 
casos (suponiendo despreciable la hidrólisis del anión). 
(а) Ва,(А5О,), (b) FeS (с) РЬСОН), 
(9) АвьРО, (e) TLS (0) AOH), 


4.4. Calcular, para las disoluciones siguientes, la concentración del 
anión necesaria para (1) que tenga comienzo la precipitación del ion 
metálico indicado y (2) que disminuya la concentración del ion me- 
tálico al 0,1 por 100 de su concentración inicial. 

(а) Ba** 0,010 M que precipite como BaSO, 

(b) Mg** 0,10 M que precipite como MgF, 

(с) Hg,** 0,010 M que precipite como Hg (CNS), 

(d) Mg** 0,10 M que precipite como Mg(OH), 

(е) Ca** 0,010 M que precipite como Caz(AsO,), 


4.5. Calcular la concentración de los iones de las siguientes di- 
soluciones, así como las solubilidades de los precipitados señalados, 
en moles/litro. 

(a) AgBr, en una disolución de NaBr 0,10 M 

(b) AgBr, en una disolución de AgNO, 0,50 М 

(c) BaF, en una disolución de NaF 0,010 M 

(d) BaF, en una disolución de Ba(NO3), 0,10 M 

(e) Ce(IO,)3, en una disolución de NalO, 0,050 M 

(f) Ce(1O5),, en una disolución de Ce(NO;), 0,050 M 

(g) АЕСН,СОО), en una disolución de СН,СООМа 0,10 M 


4.6. Calcular las concentraciones de los iones en las disoluciones 
resultantes de la mezcla de las siguientes disoluciones, una vez que 
haya tenido lugar la precipitación y se haya alcanzado el equilibrio. 

(a) 200 ml de KI 0,10 M y 300 ml de AgNO, 0,050 M 

(b) 100 ml de CaCl, 0,20 M y 100 ml de NaF 0,050 M 

(c) 400 ml de Се(МО,), 0,050 М y 600 ml de KIO, 0,30 M 

(d) 100 ml de AgNO, 1,0 M y 300 ml de K,SO, 1,0 M 

(e) 100 ml de Ba(OH), 0,10 M y 100 ml de MgSO, 0,50 M. 

(Nota: Se forman dos precipitados.) 


4.7. Una disolución contiene Ba** 0,010 М y Ca** 0,010 M. 
Se añade NaF sólido en dosis extremadamente pequeñas. 
(a) Calcular la concentración de F” necesaria para que dé comienzo 
la precipitación del BaF,. (b) Calcular la concentración de F” nece- 
saria para que dé comienzo la precipitación del CaF,. (c) ¿Quién pre- 
cipitará antes, el BaF, o el СаЕ,? (d) ¿Cuál será la concentración 
del ion metálico que se precipite primero cuando el segundo ¡on co- 
mience a precipitar? 
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4.8. Efectuar los mismos cálculos que en el Problema 4.7 para 
una disolución de TI* 0,010 M y Pb** 0,010 M, a la cual se ha aña- 
dido NalO,. 


4.9. Calcular en los casos siguientes (1) la concentración del jon 
hidrógeno en la disolución final y (2) el número de moles de H* (en 
forma, por ejemplo, de HNO5) que deben añadirse para disolver com- 
pletamente, en 1 litro de disolución, los siguientes precipitados: 

(a) 0,010 moles de AgOH (b) 0,050 moles de SrF, 

(с) 0,010 moles de Fe(OH), (4) 0,0010 moles de Hg,(CN), 


4.10. Calcular la solubilidad (en moles/litro) de las sustancias 
del Problema 4.3 en disoluciones cuyo pH final (en estado de equili- 
brio) sea (1) 2,00 (2) 4,00 (3) 7,00. 


4.11. ¿Cuántos gramos de Fe(OH), se disolverán en 2,0 litros 
de (a) agua (b) Fe(NO5), 0,010 М (с) NaOH 0,10 M (а) НСІ 0,001 M? 


4.12. Para analizar la caliza se separan el Al*** y el Mg** 
mediante precipitación del ALOH),, quedando Mg** en disolución. 
¿Cuántos gramos de NH,Cl deberán añadirse а 100 ml de una diso- 
ción de Al*** 0,010 М y Mg** 0.010 M, y NH, 0,10 M para im- 
pedir la precipitación del Mg(OH),? 


4.13. Señalar el intervalo de pH útil para la separación cuantita- 
tiva de los siguientes metales en una disolución saturada.(0,10 M) 
de HS. 

(a) Sn** 0,010 M y Mn** 0,010 M 

(b) Zn** 0,010 M y Ni** 0,10 M 

(c) Pb** 0,10 M y Fe** 0,10 M 

(d) Cu** 0,010 M y Co** 0,010 M 
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CAPITULO 5 


EQUILIBRIO 
DE IONES COMPLEJOS 


5-1. IONES COMPLEJOS 
IONES METALICOS Y LIGANDOS 


Un ion metálico en disolución se encuentra generalmente asociado 

con uno o más grupos que estabilizan el ion y le mantienen en disolu- 
ción. El conjunto formado por el ion metálico y sus grupos asociados 
(ligandos) se denomina ion complejo. Los metales que forman ¡ones 
complejos son los que se consideran generalmente como metálicos, 
por ejemplo, el Ferro, el Cd**, el Zn**, el Cu** yel Pt****. Los 
metales alcalinos, Ма”, K* y Li* по forman prácticamente complejo 
alguno, mientras que los metales de tierras alcalinas Ca**, Ва? 
y Sr** dan lugar a relativamente pocos iones complejos. Los grupos 
que se comportan como ligandos (a veces denominados agentes com- 
plejantes) son generalmente sustancias neutras o no-iónicas que poseen 
un par libre de electrones que pueden «donar» al ion metálico. Entre 
los ligandos o sustituyentes más corrientes podemos citar a NH3, 
CIT, Е y CN”. La formación de iones complejos típicos se ilustra 
mediante las siguientes reacciones 


Cu** + 4NH, = СЩМН,),** (5.1) 
Ар" +2CN" => Ag(CN),7 (5.2) 
Fe*+** 4 6Е- =FeFs 77 (5.3) 


En la Fig. 5.1 se muestra la representación esquemática de la formación 
de un ion complejo. 
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Atomo de cinc lon de cinc, Zn++ 
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internos (ocupados) 1 
Н-М1--8 <—¿¡N-H 
н/ “н 
! 8 electrones de amoniaco 
АЛ «llenan» los orbitales externos 
N 
H/I NH 
H 
(a) 
(b) 
FIGURA 5.1. 


(a) Representación esquemática de la formación del ion 
complejo 70(МН,), 77. (b) Esquema en el que se señala la disposición 
especial de los ligandos de amoniaco en torno del ion de cinc central. 
Los amoniacos ocupan los vértices de un tetraedro cuyo centro es el cinc. 


Los complejos que contienen seis ligandos poseen generalmente una es- 
tructura de octaedro. 
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El agua puede actuar como ligando y los iones metálicos se encon- 
trarán a menudo en forma de acuo-complejos o complejos hidratados. 
Las sustancias que generalmente se escriben en forma de iones metá- 
licos no complejos en las ecuaciones químicas, como el Cu? *, se en- 
cuentran en realidad asociadas a las moléculas de agua, debiendo 
escribirse más exactamente como acuo-complejos, es decir, Cu(H,0)4* 
Seguiremos escribiendo estos acuo-complejos como el ion metálico 
aislado (de la misma forma en que representamos el protón hidratado 
рог H+), teniendo presente siempre que las moléculas de agua se en- 
cuentran en realidad asociadas con el ion metálico. Las reacciones 
de formación de complejos, como la (5.1), representan en realidad 
la conversión del acuo-complejo en un tipo de ion complejo más es- 
table, como, por ejemplo, 


Cu(H,0),** + 4NH, = Cu(NH,),** +4H,0 (5.4) 


NUMERO MAXIMO DE COORDINACION 


¿Cuál será el número de ligandos asociados a un ion metálico? 
En realidad, no existen reglas determinadas para predecir este nú- 
mero. Una regla práctica es la siguiente: el número máximo de ligandos 
que se asocian a un ion metálico (denominado número de coordinación) 
es a menudo el doble de la carga iónica del ion metálico. Por tanto, 
el máximo número de coordinación del Ав” es 2, del Си++, Са?" 
о del Zn** es 4 y del Fe***, AI? ** о del Со* ** ез 6. Existen, sin 
embargo, muchas excepciones a esta regla. Los iones que posean dos 
estados de oxidación generalmente adoptarán el número de coordina- 
ción del estado de oxidación más alto, por lo que en el caso del Ее? + 
(que también existe como Fe***) y el Co** (que también existe 
como Со" "7 ) el número de coordinación máximo es frecuentemente 6. 
Además, raras veces es superior a 6 el máximo número de coordina- 
ción, y los metales tetravalentes, como el Pt**** y el Sn**** poseen 
un número máximo de coordinación 6. La carga que presenta el ion 
complejo se determina ajustando la ecuación iónica de su formación. 
La única manera segura de conocer la composición de un ion com- 
plejo (previamente estudiado) consiste en consultar una tabla de ¡ones 
complejos, como la del Apéndice C, disponiéndose así de todas las 
características descubiertas experimentalmente. 

En realidad, un metal no tiene por qué estar asociado con su nú- 
mero máximo de ligandos (excepto en el caso del agua). Por ejemplo, 
una disolución que contenga Cu** y NH, contiene también: 
Cu(NH3)4**, Cu(NH53)3**, Cu(NH3),**, Cu(NH3)** y Си***, 


* En realidad, Cu(NH, ja +, Cu(NH3)(H,0)**, Cu(NHz),(H,0),**, Cu(NH,) 
(H,0),** y Сш(Н,О),? +. Para concentraciones muy elevadas de NH, libre existe tam- 


bién algo de Cu(NH5)s**. 
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Las concentraciones relativas de las sustancias anteriores dependen 
de las concentraciones de Си‘ * y NH, en la disolución. Como pueden 
escribirse expresiones de la constante de equilibrio para la formación 
de cada una de estas sustancias y, a menudo, el orden de magnitud 
de muchas de estas constantes de equilibrio es bastante parecido, la 
resolución de problemas de iones complejos puede entrañar bastante 
dificultad. Por otro lado, si existe un exceso moderado de agente com- 
plejante en la disolución, predominará la sustancia cuya coordinación 
sea más elevada, por lo que podrán despreciarse los complejos más 
inferiores. Por ejemplo, en la disolución resultante de añadir 0,10 
moles de Си" * y 2,0 moles de NH, a un litro de agua, prácticamente 
todo el cobre se encontrará en forma de Cu(NH5)4* *. En los problemas 
siguientes consideraremos disoluciones que contengan el agente com- 
plejante en exceso. Consideraremos, por tanto, solo las sustancias 
con coordinación más alta que se encuentren en equilibrio con el ion 
metálico aislado, y discutiremos tan solo problemas con el efecto del 
ion común, es decir, del tipo segundo. En el Capítulo 8 se tratarán 
problemas en los que intervengan complejos intermedios en disolu- 
ciones que contengan concentraciones diversas de agente complejante. 


5-2. PROBLEMAS SOBRE IONES COMPLEJOS 


La formación de un ion complejo a partir de sus 10165, como 
Cd** +4CN" q> Cd(CN)¿" - (5.5) 


es una reacción que alcanza el equilibrio. Puede escribirse una expre- 
sión para la constante de equilibrio del tipo 


(С(СМ),21 60-02 (8 
[Са] [CN f К» = 7,1 x 10 (5.6) 
Kuay es la constante de estabilidad del ion complejo (que, en ocasiones, 
se escribe К,, constante de formación)*. Un valor grande de Kan 
significa una formación completa (o una disociación pequeña) del ion 
complejo. 


* En ocasiones se escribe la (5.5) como la disociación del ion complejo 
Са(СМ) ~ =>Cd** + 4CN" 


y la expresión de la constante de equilibrio se escribe en términos de la constante de inesta- 
bilidad o constante de disociación, K4, en donde 


Ka = UKsar 


Emplearemos los convenios y las expresiones que se muestran en (5.5) y (5.6). 
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Ejemplo 5.1. Calcular las concentraciones de las diversas sustan- 
cias en equilibrio en una disolución obtenida al diluir 2,40 moles de 
KCN y 0,10 moles de Cd(NO,), en agua hasta obtener 1 litro de di- 
solución. 


(1) Cd** +4CN" = Са(см№),- - 
Las sales Са(мМО;), у КСМ se encuentran completamente іопіғхайазѕ. 
[CA(CN)» 7] _ ї8 
(2) ica СЫР =7,1 x 10 


(3) Ecuaciones de conservación de la materia 
Ecuación de conservación de la materia para el cadmio: 


[Cd**] + [CA(CN), 7] = 0,10 (5.7) 
Ecuación de conservación de la materia para el cianuro: 
[CN] + 4[Cd(CN),” 7] = 2,40 (5.8) 


Se ha colocado el 4 delante del término [Cd(CN),¿” > | porque cada mol 
de Cd(CN), 7 contiene cuatro moles de CN”. El conjunto de (5.6), 
(5.7) y (5.8) constituye un sistema de 3 ecuaciones que pueden resol- 
verse, despejándose las 3 incógnitas: [Cd* +], [CN 7] y [Cd(CN)¿77J*. 
Como Kta» es grande, la mayor parte del cadmio se encuentra en forma 
de ion complejo, por lo que puede efectuarse la aproximación 
[Cd(CN),””]> [Cd**] 
Por tanto, 
[Cd(CN)¿7 7] =0,10 M 
[CN] ~ 2,40 — 4(0,10) ~ 2,00 M 


Empleando estas expresiones y la expresión de Kaap, obtenemos 


(0,10) 
[Cd* *](2,00)* 
[Cd**] =8,8 х 10722 М Solución 


=7,1 х 1018 


* En lugar de (5.7) o (5.8) puede escribirse como ecuación de neutralidad de carga: 
[K+] + 2[Cd**] = [См] + [NOz7] + 21С4СМ) 11 
y como ecuación de conservación de la materia: 
[K+] = 2,40 М [МО, ] = 0,20 M 


Observar que al combinar estas ecuaciones con (5.8), por ejemplo, se obtiene (5.7). 
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5-3. IONES COMPLEJOS Y EQUILIBRIOS 
CORRESPONDIENTES 


La formación de ¡ones complejos proporciona una manera de con- 
trolar la concentración de un ion metálico en disolución. Con fre- 
cuencia se impide que un ion metálico precipite o intervenga en una 
reacción, formando un ion complejo y haciendo disminuir la concen- 
tración del ion metálico en la disolución. 


SEPARACIONES MEDIANTE PRECIPITACION 


Ejemplo 5.2. Una disolución contiene 0,010 М de Ni** y 2077. 
Si se añade KCN a la disolución hasta que la | СМ ] alcanza el valor 
de 1,0 M manteniéndose el valor de la [S77] en 0,50 M, ¿qué cantidad 
de Ni** y Zn** permanecerá sin precipitar? 
(a) Supongamos en primer lugar que ni el NiS ni el ZnS precipitan. 
(1) La adición de CN” da lugar a la formación de los cianuro-com- 
plejos del Ni** y el Zn** 


Ni** + 4CN" => МСМ), 7 (5.9) 
Zn** +4CN" => Zn(CN)¿ 7 (5.10) 
[N(CN4" 7] _,, 2 
(2) [Ni] [CNT = 1,0 x 10? (5.11) 
(75(СМ).,. 1 _ 17 
(3) [CN] =1,0 M (5.13) 
[Ni(CN),77] + [Ni**] = 0,010 M (5.14) 
[Zn(CN), 77] + [Zn*+*] = 0,010 M (5.15) 


Debido a que las constantes de estabilidad de ambos complejos son 
elevadas, la mayor parte de los metales se encontrará en forma de 
sus complejos, es decir, 


МКСМ), 7] =~ 0,010 M (5.16) 

[Zn(CN), 77] œ= 0,010 M (5.17) 
Las concentraciones del ion metálico libre pueden calcularse ahora a 
partir de (5.11), (5.13) y (5.16) y (5.12), (5.13) y (5.17). 


(0,010) 


шин “1,08 х (1,0 х 1022) 


= 1,0 х 1072* М 
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(0,010) ї 
o --. хэ 20 
2371-0208 (83 107) 77251075 М 


(b) Veamos ahora si el NiS o el ZnS precipitan. 
A partir de las expresiones de Ку 


[Ni**] [S77] = 1,0 х 10:25 (5.18) 
[Zn**] [S77]=1,6 х 107?? (5.19) 
y [5--] =0,50 М (5.20) 


observamos dos cosas: el NiS no precipita, уа que el producto de 
concentración iónica es inferior al valor de K, de NiS 


(1,0 х 107 200, 50) < 1,0 х 10:25 


por lo que el 100 por 100 del Ni** permanece sin precipitar; el ZnS 
precipita, puesto que en este caso el producto de la concentración 
iónica es mayor que el Kp 


(12 х 107 2%1(0,50) > 1,6 х 1072? 


Ahora puede calcularse la cantidad de cinc que ha quedado sin pre- 
cipitar. Para el valor de la [S77] existente se obtiene, teniendo еп 
cuenta (5.19), 


1,6 х 10:29 
0,50 


El cinc también se halla presente en forma del ion complejo 20(СМ), 77. 
Teniendo en cuenta (5.12) 


[Zn(CN)," 7] = 8,3 х 1017 x 3,2 х 10723 x (1,0)* 
[Zn(CN)¿" 7] =2,7 x 107? M 


Por lo que el tanto por ciento del cinc que queda sin precipitar viene 
dado por 


[Zn**] = =3,2 x 1072 M 


(2,7 x 1075) + (3,2 х 10723) 


% de cinc sin precipitar = 0 х 10? 


x 100 =0,27% 
Solución 


En estas condiciones, puede efectuarse una buena separación del Zn 
y el Ni. 


DISOLUCION DE PRECIPITADOS 


En el Capítulo 4 observamos que los precipitados que contenían 
un anión básico podían ser disueltos en disoluciones ácidas. De igual 
manera, una gran parte de los precipitados que contienen iones me- 
tálicos pueden disolverse mediante formación de un ion complejo. 
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Ejemplo 5.3. ¿Cuántos moles de NH, deben añadirse por litro 
para disolver completamente 0,010 moles de AgBr? 


a) AgBr + 2NH, = Ag(NH,),* + Br” (5.21) 
(2) [Ag*] [Br] = 5,0 х 107"? (5.22) 
[Ag(NH y), +] 


[Ag*] [NH]? = 1,7 х 107 (5.23) 


(3) Como se disuelven 0,010 moles de AgBr y toda la plata у el 
bromo de la disolución provienen de aquí, la concentración total de 
bromo y la concentración total de plata en la disolución deberá ser 
0,010 M, es decir, 


[Вг-] =0,010 M (5.24) 
[Ag*] + [Ag(NH,),*] =0,010 M (5.25) 
Como Kaa es grande, [Ag(NH3),*] > [Ag*], por lo que 
[Ag(NH,),*] ~ 0,010 M 
(4) A partir de la expresión de K,, (5.22) y de (5.24) 


„50х10 
[Ав 1= — 


Introduciendo este valor, así como el valor de la | Аз (МН,), | en 
la expresión (5.23) de Ktab 


=50x 10" М 


0,010 
1,7 x 107 x 5,0 x 107" 


[МН] = 3,5 M 


Por tanto, para disolver 0,010 moles de AgBr, deberemos añadir 3,5 + 
2(0,010) = 3,52 moles de NH; por litro. 

Un problema semejante al que se acaba de resolver, pero en el 
que deben efectuarse consideraciones algo diferentes es aquel en que 
la concentración del agente complejante es un dato, queriéndose calcu- 
lar la solubilidad de un precipitado. 

Ejemplo 5.4. Calcular la solubilidad del AgBr en una disolución 
que contenga 1,0 moles de NH, por litro de disolución. 

Las expresiones de K, y Kstas para este problema son (5.22) y (5.23). 
Como se produce un ion plata cada vez que se produce un ion bromo, 
las concentraciones de todas las formas de plata en la disolución de- 
berán ser igual a la concentración del ion bromuro 


[Ag*] + [Ag(NH5),*] =[Br”] (5.26) 


[NH;]? =12 
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Como se añadió a la disolución 1,0 moles de NH,, la concentración 
total de todas las formas de NH, en la disolución deberá ser de 1,0 M 


[NH5] + 21А (М№Н;), +] =1,0 M (5.27) 


(se ha puesto un 2 delante del término [Ag(NH5),*] puesto que cada 
mol del complejo contiene dos moles de NH3). 

El problema puede resolverse de manera más sencilla si se efec- 
túan aproximaciones adecuadas en las ecuaciones de conservación de 
la materia precedentes. Existe una dependencia entre la mayor con- 
centración en (5.27) y lo soluble que el AgBr sea en ese medio. Supo- 
niendo que la solubilidad sea pequeña 


[NH5] > 2[Ag(NH3),*] 
por lo que 
[NH] == 1,0 M 
A partir de la expresión de K» dada en (5.23) 
[Ag(NH3)2*] = 1,7 x 107 x (1,0)? [Ag*] 


Introduciendo este valor y el valor de [Br”] obtenido de la expre- 
sión de К,, (5.22) en (5.26) 


5,0 х 107+? 
Ag*]+(1,7x 107) [Ag*] = 2222" 
[Ag*]+(1,7 107) [Ав] == 
-13 
[Agp FLO 29 х 10730 


[Ag+] =1,7 x 10725 M 
[А (МН ›),*] = 1,7 x 107 х 1,7 x 10710 
[Ag(NH5),*] =2,9 x 107° M 


5,0 х 10-9 
17 х 10:19 


La solubilidad del AgBr en una disolución prácticamente 1,0 M en 
NH; es 2,9 х 107? moles por litro. Solución 
Observar que la aproximación es válida, puesto que 


(1,0) > 5,8 x 107? 


[Br] = =2,9 x 107? M 


Examinemos a continuación lo que habría pasado si hubiésemos 
efectuado una aproximación incorrecta. Imaginemos que hubiésemos 
supuesto que la solubilidad del AgBr iba a ser grande en esta disolu- 
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ción, por lo que la mayor parte del NH, se emplearía en la formación 
de iones complejos. La suposición se traduce entonces en 
[Ag(NH3)2*] > [NH5] 
por lo que 
[Ag(NH5)2*] ~ 4(1,0) ~ 0,50 M 
A partir de (5.26), empleando de nuevo la expresión de К,, (5.22), 
5,0 х 1071? 
[Ag*] 
[Ag*] = 1,0 х 1071? M 


[Ag*] + 0,50 = 


Introduciendo estos valores de la [Ag(NH5),*] y de la [Ag*] en la 
expresión de Ka» (5.23) y despejando la | МН, | 


0,50 
A e IA 
[NR] = 1,7 x 107 x 1,0 x 1071? 


[NH;] = 170 M 


=2,9 x 10° 


Está claro que la aproximación efectuada no era correcta, y caben 
ahora dos posibilidades : una, efectuar la aproximación contraria (como 
se hizo en primer lugar); otra, en caso de que ninguna de ambas apro- 
ximaciones dé resultado, deberá resolverse el problema de manera 
rigurosa, lo que implica bastante cálculo matemático. 


5-4. INFLUENCIA DEL pH SOBRE LA 
CONCENTRACION DEL LIGANDO' 


La mayoría de los ligandos son bases capaces de reaccionar tanto 
con el ion hidrógeno como con los iones metálicos. Al considerar 
la formación de un ion complejo metálico deberá tenerse en cuenta 
hasta qué punto ha tenido lugar la reacción del ligando con el Н*. 
Por ejemplo, consideremos el ligando CN”. Los cianuro-complejos 
se disociarán en mayor grado en disoluciones ácidas debido a la reac- 
ción del CN” con el H* (principio de Le Chatelier). La amplitud 
de la reacción del CN” con el H* viene dada por la expresión de K, 


[H*] [CN] _ 
[HCN] a 


Aunque podemos resolver problemas de este tipo empleando los mis- 
mos métodos que hemos venido utilizando, presentaremos a conti- 
nuación un enfoque ligeramente distinto que se emplea a menudo en 
la resolución de problemas sobre iones complejos. 


(5.28) 
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Si el número total de moles de cianuro añadidos a una disolución 
es Сү se tiene que 


[CN 7] + [HCN] = Cr (5.29) 


Podemos calcular la concentración de CN” libre a un pH cualquiera 
empleando (5.28) y (5.29) 


cr = [cn] + ШП] 


ура 6 ши 

Designando por о, la fracción del cianuro total en forma de CN” 

tenemos * 

a 5 _ 
! Cr К„+{(Н'] 

y [CNT] = a, Cr (5.31) 


Puesto que, para un ácido dado, ж, depende solo de la [H* |, podre- 
mos calcular siempre el valor de la | СМ | a un pH dado empleando 
(5.31). Por ejemplo, K, рага el HCN vale 7,2 х 107*%, por lo que, 
para un pH de 9,00 


(5.30) 


Е 7,2 х 10739 =: 
Ox 10774 7,2 х 1079 — 


En una disolución que contenga 0,10 moles de NaCN por litro соп 
un pH de 9,00, el valor de la [CN” | libre es 


[CN] =0,42(0,10) = 0,042 M 


Podemos calcular de esta manera a, para diversos valores del pH, 
obteniendo así una curva que represente los valores de о; para el sis- 
tema del cianuro en función del pH (Fig. 5.2). 

Aunque los cálculos precedentes se referían al ion cianuro, está 
claro que serán válidas las relaciones de este tipo para cualquier ligan- 
do que reaccione con un solo ion hidrógeno, pudiendo emplearse ex- 
presiones del tipo de la (5.30) para el caso del NH, F”, etc. 

Ejemplo 5.5. Calcular la concentración de Сӣ? * no complejo en 
la disolución obtenida al diluir 2,40 moles de KCN y 0,10 moles de 
Cd(NO5), hasta obtener 1 litro de disolución, ajustándose el valor 
del pH de la misma a 9,00. 

Si no fuese porque aquí el pH es un dato, este problema sería muy 
parecido al Ejemplo 5.1. Procediendo de manera análoga a como se 


«| 


0,42 


* Se designa por a la fracción de un ácido en una forma dada. Por ejemplo, en el 
caso del ácido diprótico, H¿X, bajo ciertas condiciones, la fracción del mismo presente 
en forma de ácido Н,Х no disociado se denomina g&o, siendo a, la fracción presente como 
HX- y a, la fracción presente como ХГ. 
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1,0 


0,8 


0,6 


а, 


0,4 


0,2 


4 6 8 10 12 14 


pH 
FIGURA 5.2. Fracción del ácido total presente en forma de CN”, a,, 
en función del pH. 


hizo en ese ejemplo, obtenemos 
[Cd(CN)¿77"]=0,10M C,=2,00 M* 


A partir de (5.30) y (5.31), como se hizo anteriormente para un pH 
de 9,00, resulta a, = 0,42, por lo que 


[CN 7] = 0,42(2,00) = 0,84 М 


El valor de la [Cd**] se calcula a partir de la expresión de la cons- 
tante de estabilidad (5.6) 


[Cd*+*] = ЇС4(СМ), 7] >. 0,10 
7,1 х 10'*[CN7]* 7,1 х 10'*(0,84)* 


[Cd**] = 2,8 х 107? М Solución 


9 En este caso, Су se refiere a todo el cianuro en la disolución con la excepción del 
que se encuentra en el ion complejo. 
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Obsérvese que este valor de la [Cd**] libre es algo superior al del 
Ejemplo 5.1, debido al pH más ácido. Si se hiciese la disolución su- 
ficientemente ácida el complejo ni siquiera se formaría, puesto que о; 
sería prácticamente nulo (Fig. 5.2) y el valor de la [CNT] sería extre- 
madamente pequeño. 


5-5. QUELATOS 
LIGANDOS POLIDENTADOS 


Los ligandos hasta ahora considerados podían satisfacer tan solo 
una posición de coordinación de un ion metálico por ligando, es decir, 
cada ligando ровеїа una pareja de electrones que podía utilizar para 
formar un enlace metal-ligando. Estos ligandos, entre los que se en- 
cuentran el amoniaco (: NH), el agua (Н,О:), el ion fluoruro (F:”) 
y el ion cianuro (: CN”) se denominan ligandos monodentados (literal- 
mente: «con un solo diente»). Las sustancias que contengan varios 
grupos complejos en una molécula se denominan ligandos polidentados. 
Por ejemplo, cuando dos moléculas de amoniaco se encuentran unidas 
entre sí por su parte trasera mediante una corta cadena de carbón, 
se obtiene la etilendiamina 


H H 
:М--Н,СН,ь--М: 
H H 


Esta molécula contiene dos posiciones para formar enlaces con un 
ion metálico (una pareja de electrones en cada nitrógeno), y forma 
un anillo en el proceso en virtud del cual forma complejo con un ion 
metálico. El complejo formado por la etilendiamina y el Cu** posee 
la siguiente estructura: 


H H 
N: :N 
72:35 “HN 
CH, CH, 
| Си"? | 
CH, 2 х СН, 
Хн, 08:72 
М: мм 
Н Н 


Los complejos formados por ligandos polidentados se denominan 
quelatos (compuestos «garra»). El equilibrio químico que interviene 
en la formación de los quelatos y en los problemas relacionados con 
ellos es semejante al equilibrio de los otros iones complejos ya descrito. 
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Por tanto, para el complejo cobre-etilendiamina (en donde desig- 
namos la etilendiamina mediante la abreviatura en) tendremos 


Cu** + 2еп «> Cu(en),** (5.32) 


[Cu(en),**] 
[Cu* *] [еп]? 


Los complejos quelatos son generalmente más estables que aquellos 
en los que intervienen ligandos monodentados. En general, cuanto 
mayor sea el número de anillos de un complejo, tanto más estable será 
el mismo. Como ilustración puede compararse la constante de estabilidad 
del Cu(NH3),** (4 х 101?) con la del Cu(en),** (4 х 1012). 


=4 x 10'? (5.33) 


EDTA 


Los compuestos quelatos han sido investigados intensamente a 
lo largo de estos últimos veinte años, habiéndose logrado sintetizar 
bastantes ligandos polidentados de interés. Uno de los más impor- 
tantes es el ácido etilendiaminotetraacético, que generalmente se co- 
noce como EDTA. 


о O 
| | 
НО--С С-ОН 
CH? CH, 
МХ-СН,СН,-М 
СН, СН, 

21 N 
нос C—OH 
| | 
О о 


Debido al elevado número de posiciones de coordinación que posee 
cada molécula (en los átomos de nitrógeno y de oxígeno), el EDTA 
reacciona siempre según una sencilla proporción uno-a-uno con un 
ion metálico 


M+" + Y 2 MY" + (5.34) 


en donde (Y”* es una abreviatura que representa la forma ionizada 
del EDTA). Por ejemplo, la reacción del Cu** соп el anión EDTA 
viene dada por la ecuación 


Си? * + Y = Сиү-- (5.35) 


Equilibrio de ¡ones complejos 91 
obteniéndose la siguiente expresión para la constante Кы 


[CuY””] 18 
РА E 10 5.3 
[Си * *] [Y7*] 6,3 х ( 6) 
Las características del ЕЮТА como agente formador de complejos son 
tan buenas, que coordina los metales de tierras alcalinas, como el 
Ca**, el Ba** y el Sr**, llegando de hecho a formar complejos dé- 
biles con el 14" y el Ма", 


Problemas sobre el EDTA 


Los problemas en los que intervienen ligandos polidentados, como 
«| EDTA, son en realidad más sencillos que aquellos еп que inter- 
vienen ligandos monodentados. Como únicamente puede formarse una 
sola clase de compuestos, no hay que tener en cuenta ningún tipo de 
compuestos intermedios, aun en un tratamiento riguroso. 

Ejemplo 5.6. Una disolución que contiene Ca** 0,010 M se con- 
vierte en 1,0 M en EDTA y 0,10 M en С,О47 7 (ion oxalato). ¿Preci- 
pitará el СаС,О,2 

(a) En primer lugar, supondremos que el СаС,О, no precipita. 


(1) Са** + Y *t2CaY - (5.37) 
[CaY””] 

2 рэн сэн 10 

(2) ¡CT 5,0х 10 (5.38) 

(3) [Ca**] + [CaY”7] =0,010 M (5.39) 


y, como el complejo es bastante estable, 


[Саү- -] 0,010 M (5.40) 
[Y7*]=1,0 M (5.41) 


Рог tanto, а partir de (5.38), (5.40) y (5.41) 


0,010 


al утуу TO 


= 2,0 x 107! M 
(b) Calculemos a continuación el producto de las concentracio- 
nes iónicas para ver si el СаС,О, precipita. 
(1) СаС,О, = Ca** + С,О; 7 (5.42) 
(2) [Ca**] [С,О, 5] = 1,3 х 107? (5.43) 
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Según la expresión de K.p, (5.42), observando que 
(С,О, 7] = 0,10 M 
(2,0 х 107 130,10) < 1,3 х 107? 


El СаС,О, no precipita. Solución 

En realidad, como Y”* es el anión del EDTA, ácido tetraprótico, 
la concentración real de Y”* en una disolución depende del pH. Ha- 
ciendo intervenir los valores de las cuatro constantes de ionización 
del EDTA (es decir, H¿Y), podemos calcular, de igual manera que en 
la Sección 5.4, una curva que represente la fracción del EDTA en 
forma de Y”*, (a4), en función del pH (Fig. 5.3). En aquellos problemas 
en que el pH sea un dato podrá emplearse esta curva para hallar la 
concentración real de Y “а partir de la concentración total de EDTA. 


[У] = %4 Creta) (5.44) 


1,0 


0,8 


0,6 


а, 


0,4 


0,2 


6 8 10 12 14 
pH 


FIGURA 5.3. Fracción del EDTA total (Н,Ү) presente en forma 
de sustancia completamente ¡onizada, Y”*, в„, en función del pH. 
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El EDTA ha sido empleado para disminuir eficientemente la concen- 
tración del ion metálico libre en una disolución mediante formación 
de complejos allí donde los iones metálicos pudieran resultar inde- 
seables. El EDTA resulta útil en reacciones de neutralización para la 
determinación de metales. Hoy día aún continúan las investigaciones 
en el campo de la química de los quelatos. Algunos problemas que 
atraen particularmente la atención son la determinación de la estruc- 
tura de los compuestos quelatos y la síntesis de nuevos agentes quelatos, 
en especial aquellos obtenidos «a medida», de manera que «valgan» 
solo para ciertos iones metálicos, pero no para los demás. 


5-6. COMPLEJOS POLINUCLEARES 


Los iones complejos que hemos discutido hasta ahora, es decir, 
aquellos que contienen tan solo un ion metálico central junto con 
sus ligandos asociados, se denominan complejos mononucleares. Re- 
sulta posible obtener complejos polinucleares que contengan dos o 
más iones metálicos centrales por cada molécula de ion complejo. 
Entre los complejos polinucleares más comunes se encuentran aque- 
llos en los que interviene el OH” como ligando. Por ejemplo, 
el Fe+*** forma un complejo polinuclear a partir de la reacción 


2Fe*** + 20H” = Fe,(OH),**** (5.45) 
que da también la siguiente expresión para la constante Kar 
ЇЕе,(ОН), Ls Kaag = |х 1025 (5.46) 


El bismuto forma un complejo polinuclear con el OH” en el que in- 
tervienen 6 iones de bismuto y 12 iones de hidróxido. La reacción 


general de formación de un ion complejo es, por tanto (no teniendo 
en cuenta las cargas ібпісаѕ): 


mM +nL > M,L, (5.47) 


en donde M es el ion metálico central y L es el ligando. 


5-7. ESTABILIDAD FRENTE A LABILIDAD 


Es importante insistir de nuevo en la diferencia entre la posición 
de equilibrio de una reacción y la velocidad de una reacción, en esta 
ocasión en conexión con los iones complejos. Hemos visto que los 
términos estabilidad e inestabilidad denotan el grado de formación 
de un ion complejo en estado de equilibrio químico. Complejo estable 
es aquel cuya constante de estabilidad es grande y, en presencia de 
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ligando en exceso, se encontrará principalmente en forma de ion com- 
plejo en equilibrio. La velocidad a la que los complejos se forman o 
se descomponen se indica mediante las expresiones lábil e inerte. Un 
ion complejo lábil reacciona con rapidez. pero un ion complejo inerte 
reacciona lentamente. Por ejemplo, los cálculos muestran que el 


Ее(СМ), 77 debería descomponerse en disoluciones fuertemente áci- 
das, puesto que la reacción 
Fe(CN), 77 + 6H* =Fe*** + 6НСМ (5.48) 


está desplazada hacia la derecha. Sin embargo, al añadir Fe(CN), 
a una disolución fuertemente ácida, la sustancia permanece en forma 
de ion complejo durante bastante tiempo, puesto que la velocidad 
de (5.48) es lenta. Los complejos de сгошо(111) son también general- 
mente inertes, y la reacción 


Cr(H,0).*** + Y7*2CrY” +6H,0 (5.49) 


(en donde Y” +* es el anión del EDTA y se ha señalado explícitamente 
que el agua es el ligando para resaltar el carácter de ion complejo del 
compuesto inicial) tarda bastante tiempo en completarse, aunque la 
constante Kaap para el CrY” es del orden de 10?*. Por otro lado, la 
reacción 


ММН), + 4CN" => МКСМ), 77 +4NH) (5.50) 


tiene lugar соп bastante rapidez, por lo que se dice que el Ni(NH5),** 
es un compuesto lábil. 


PROBLEMAS 


5.1. Calcular las concentraciones de todas las sustancias, iones y 
moléculas presentes en las disoluciones siguientes. (Despreciar los equi- 
librios secundarios, como la basicidad de los aniones.) El volumen 
total de todas las disoluciones es de 1,00 litro, conteniendo: 

(а) 0,010 moles de AgNO,, 2,00 moles NH, 

(b) 0,050 moles de Co(NO,)3, 1,30 moles NH, 

(с) 0,010 moles Zn(NO,),, 1,00 moles de etilenodiamina (en) 

(d) 0,10 moles Cu(NO,),, 2,20 moles de tartrato sódico 

(e) 0,010 moles de Fe(NOj)3, 1,00 moles de Ма,С,О, 

(Е) 0,050 moles de CaCI,, 1,05 moles de EDTA 


5.2. Calcular (1) la concentración final del ligando y (2) el número 
total de moles del agente complejante que deberán añadirse para di- 
solver completamente los precipitados que se indican a continuación 
en un litro de disolución. 
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(a) 0,010 moles de AgCI en NH 

(b) 0,050 moles de СаС,О, en EDTA 
(с) 0,010 moles de NiS en КСМ 

(d) 0,020 moles de Al(OH), еп KF 
(e) 0,010 moles de Ag,S en KCN 


5.3. Calcular la solubilidad molar del precipitado así como la 
concentración de todas las sustancias presentes en las disoluciones 
resultantes de la mezcla de un exceso del precipitado sólido con la con- 
centración dada de agente complejante (suponer que no tiene lugar 
variación alguna de volumen durante la mezcla). 

(а) AgS tratado con NH, 1,0 M 

(b) Fe(OH), tratado con Ма,С,О, 2,0 M 

(с) РЫ, tratado con acetato sódico 2,0 M 

(d) HgS tratado con EDTA 0,10 M 


5.4. Señalar el intervalo de concentraciones де S”” que permi- 
ta lograr la separación del cinc y del cadmio (mediante precipitación 
cuantitativa de un ion, pero no del otro) en una disolución 0,010 M 
en Zn** y Са**. 

(a) sin añadir un agente complejante 

(b) en una disolución que contenga NH, 1,0 M 

(c) en una disolución de NaOH 2 M 


5.5. Si se añade NaOH a una disolución que contenga 7077, el 
Zn(OH), precipita en primer lugar, volviéndose a disolver a conti- 
nuación para dar lugar a Zn(OH), ~. Calcular las concentraciones 
de Zn** y Zn(OH)¿” en equilibrio con Zn(OH), sólido para los 
siguientes pH: (a) 6,00 (b) 7,00 (c) 10,00 (d) 13,00 (e) 14,00. 


5.6. Una disolución 0,010 M de Ni** y 0,010 M de Co** se 

hace 1,0 M en NH. 

(a) En primer lugar, suponiendo que no tiene lugar ninguna pre- 
cipitación, calcular las concentraciones de Ni**, Ni(NH,)¿**, 
Co**, Co(NH3)s** y ОНТ. 

(b) ¿Precipitará el Ni(OH), o el Co(OH),? 

(c) Calcular las concentraciones de las sustancias anteriores en 
equilibrio químico. 

(d) ¿Puede emplearse este método para separar el Ni* * del Co 


5.7. Una disolución que contiene Ni** 0,010 M y Zn** 0,010 M 
se trata con etilendiamina 1,0 M. Señalar el intervalo de concentraciones 
de OH” para el cual podrá lograrse la separación cuantitativa entre 
el Ni** y el Zn** mediante precipitación del Zn(OH),, quedando el 
Ni(en),** en disolución. (La concentración total del Zn* * y Zn(en),* * 
en disolución es inferior al 0,1 por 100 de la concentración de cinc 
inicial.) 


++9 
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5.8. Calcular о; para el HCN con un pH de 5,00, 7,00 y 11,00. 


5.9. (a) Dibujar la curva del х; en función del pH para el siste- 
ma acetato-ácido acético (véase la Fig. 5.2). 

(b) Calcular la concentración de Pb** que no se encuentre en 
forma compleja en una disolución que contenga 1,0 moles de СН,СООН 
y 0,010 moles de Pb(NO,), por litro de disolución con pH de valo- 
res 2,00, 4,00 y 8,00. 


5.10. (a) Obtener la siguiente expresión para la fracción de áci- 
do diprótico, Н,Х, totalmente ¡onizado, @,: 


(ХЭ) К.К; 
a, = —— = II-Ix -  _HIíd.>]>]> 
с, AHI АН КК, 


en donde Ст = [Н,Х] + [НХ] + [X57] 


(5) Dibujar una curva de я, en función del pH para el ácido tar- 
tárico. 

(c) Calcular la concentración de Cu** que no está en forma de 
complejo en una disolución que contenga 0,10 moles de tartrato sódico 
y 0,0010 moles de Cu(NO,), por litro de disolución, con pH de 7,00, 
5,00 y 3,00. 
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CAPITULO 6 


EQUILIBRIOS 
DE OXIDACION-REDUCCION 


6-1. REACCIONES DE OXIDACION-REDUCCION 


En todas las reacciones hasta ahora consideradas, el estado de 
oxidación de todos los elementos que іпіегуепіап en ellas permanecía 
constante. Por el contrario, en las reacciones de oxidación-reducción 
(reacciones redox), existe un intercambio de electrones, variando los 
estados de oxidación. Por ejemplo, en la reacción 


Cutt + Zn = Cu + Zn*+* (6.1) 


el estado de oxidación del cobre pasa de cero a +2, variando el del 
cinc de +2 a cero. Las reacciones redox pueden separarse en dos se- 
mirreacciones o reacciones parciales, una oxidación o pérdida de elec- 
trones, y una reducción o ganancia de electrones. En el caso de (6.1), 
las dos semirreacciones son 


Zn — 2e = Zn** (oxidación) 
Cu** + 2e Си (reducción) 


Puede decirse que una reacción redox tiene lugar entre un agente oxi- 
dante y un agente reductor. Por agente oxidante se designa una sustan- 
cia que hace que tenga lugar una oxidación, al par que ella misma 
se reduce. Agente reductor será aquella sustancia que dé lugar a una 
reducción, siendo ella misma oxidada. En (6.1) el cinc metálico es el 
agente reductor y el Cu** es el agente oxidante. Sea n' el número 
de electrones ganados o perdidos en la reacción total, es decir, el nú- 
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mero de electrones intercambiado entre los agentes reductores y oxi- 
dantes; en el caso de (6.1). n' = 2. 
Otra reacción redox es la 


SFe** + МпО, +8H* => 5Fe*** + Mn**+4H,0 (62) 
que está compuesta de las siguientes semirreacciones: 
5[Fe** — e =Fe***] (oxidación) 
МпО„ +8H* + 5e = Mn** + 4H,O (reducción) 


Para (6.2), n' = 5. La separación de una reacción de oxidación-reduc- 
ción en dos semirreacciones es un paso puramente formal, y de nin- 
guna manera la descripción del mecanismo real de la reacción. De hecho, 
el mecanismo de (6.2) es muy complicado, y se cree que tiene lugar 
en una sucesión de pasos intermedios en los que interviene mangane- 
ѕо(П), (IV) y (У) y quizá estados de oxidación del hierro aún más 
ееуайоѕ, como hierro(IV)*. Mientras consideremos nada más que 
problemas sobre equilibrio, podremos dividir una reacción de la manera 
Que nos interese, puesto que para todos los caminos recorridos, desde 
los productos hasta las sustancias reaccionantes, se necesita el mismo 
cambio neto de energía, obteniéndose el mismo valor para la cons- 
tante de equilibrio. Muchas reacciones de oxidación-reducción tienen 
lugar debido al intercambio de un grupo que porta los electrones (un 
ligando, por ejemplo), sin que se produzca en realidad un intercambio 
de electrones. 


6-2. POTENCIALES DE OXIDACION-REDUCCION 


POTENCIALES DE SEMIRREACCION 


¿Cómo podremos saber el grado o extensión en que se va a llevar 
a cabo una reacción redox? No existen tablas para las constantes de 
equilibrio de reacciones redox especificas debido al elevado número 
de reacciones posibles que haría engorrosa una tabulación completa. 
Lo que sí existe, en cambio, es una tabla con las características de las 
semirreacciones, que, mediante combinaciones adecuadas, permiten 
determinar las constantes de equilibrio de las reacciones de interés. 
Aunque existen varias magnitudes posibles que pueden ser empleadas 
para caracterizar estas semirreacciones, se emplea por convenio el 
potencial o fem de la semirreacción. Recordemos que el potencial o 
tensión de un circuito eléctrico puede imaginarse como la fuerza mo- 
triz que empuja o tira de los electrones a lo largo de los hilos del cir- 
cuito, de la misma manera que la presión del agua representa la fuerza 
que empuja al agua a través de las tuberías. Las reacciones redox pre- 


* Н. A. Laitinen, Chemical Analysis, New York: McGraw-Hill, 1960, págs. 368-372. 
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sentan una cierta analogía con los circuitos eléctricos, ya que existe 
una transferencia o paso de electrones de una sustancia a otra. Cada 
semirreacción posee un potencial normal Е? asociada a ella. Por ejem- 
plo, podemos encontrar en una tabla de potenciales normales las si- 
guientes semirreacciones: 


Cu** + 2e = Си E° — 0,34 volts 
Zn**+2e=Zn Е = —0,76 volts 


POTENCIALES Y CAPACIDAD REDUCTORA 


El valor E* de una semirreacción es una medida de la tendencia 
que presenta la reacción a desplazarse hacia la derecha (con respecto 
a una semirreacción arbitrariamente elegida). Supongamos que que- 
ramos predecir si el Zn va a reducir el Cu** сото en (6.1), o si el Cu 
va a reducir el Zn** mediante la reacción 


Cu + Zn** æ Cu** + Zn (6.3) 


Las semirreacciones en las que E° tenga un valor grande y positivo 
presentan tendencia a desplazarse hacia la derecha; la sustancia que 
gana electrones es un buen agente oxidante (es decir, un buen «ex- 
tractor de electrones»). Las semirreacciones con valores de E? grandes 
y negativos no presentan tendencia alguna a desplazarse hacia la de- 
recha, y la sustancia que gana electrones es un agente oxidante pobre 
(es decir, un débil «extractor de electrones»). El valor E de una semirreac- 
ción, cuando se escribe como reducción (por convenio *) da una medida 
de la «fuerza para arrancar electrones». Como el potencial del par 
Си+ +, Cu es más positivo que el del par Zn**, Zn, el Cu** es mejor 
«arrancando electrones» que el Zn**; es decir, el Cu** es mejor 
agente oxidante que el Zn**, por lo que el Cu** arrancará electrones 
al Zn para formar Zn**, teniendo lugar la reacción como en (6.1). 
En el Apéndice D se da una tabla de valores de E” para algunas se- 
mirreacciones. En la Fig. 6.1 se ilustran algunas de las ideas discutidas 
en los párrafos precedentes. 


POTENCIALES DE REACCION 


Estas ideas pueden hacerse más cuantitativas, y podemos pre- 
decir no solo si una determinada reacción va a tener lugar, sino hasta 


* Enrealidad, una lista de semirreacciones puede escribirse como reducciones o como 
oxidaciones. Aunque algunos autores aún siguen tabulando las semirreacciones como oxi- 
daciones, resulta ventajoso el escribirlas como reducciones (debido a una mejor corres- 
pondencia entre el signo termodinámico y el signo electrostático en electroquímica), 
por lo que se seguirá aquí este convenio, recomendado por varios grupos internacionales. 
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Oxidación 
= 


Reducción 


Formas Formas 
oxidadas reducidas 
(agentes oxidantes) (agentes reductores) E? 


Mejor agente re- 
ductor de la tabla 


Natte <= Na A a —2,714 volts 


Agentes 
Zn++ +2e 125 Zn reductores -0,763 
buenos 
Ѕп++ + 2e TZ Sn -0,136 
29+ + 2e TZ H: 0,00 
Си++ + 2e 2= Cu 7 аза 
Nivel 
arbitrario 
Fettt+ e —= Fett +0,771 
O, + 4H? + de Z= 2НД + 1,229 
Agentes Сї,426 X= 20Б 41,360 
oxidantes 
b 
Edie MnO, + 8Н+ +5e ШТ Мп++ + 4H,0 +1,51 
Е,Ф26 TZ 2Ғ- + 2,65 


/ 


Mejores agentes 
oxidantes de la tabla 


FIGURA 6.1. Tabla de potenciales de electrodo normales, en la que se 
ilustran las propiedades reductoras y oxidantes de las sustancias en las 
semirreacciones. Puede averiguarse si una reacción de oxidación-reducción 
va a llevarse a cabo o no mediante el método de la «Z». Para ello se unen 
mediante una línea las dos sustancias cuya reacción quiere estudiarse 
(por ejemplo, Cu y Fe***), Se pueden trazar líneas que indiquen los 
sentidos de las semirreacciones. Si se forma una figura en «2», la reacción 
es espontánea (es decir, K > 1) (en nuestro ejemplo, el Cu reaccionará 
con el Fe*** para dar lugar а Fe** у Cu**). 
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el grado o extensión de la misma hallando el E? de la reacción total, 
E? xn que se define como la diferencia entre los E? de las semirreaccio- 
nes, restándose el E? del раг que está experimentando una oxidación 
en la reacción total del E? del раг que está siendo reducida (es decir, 
cl par que se resta es el que tiene lugar en sentido opuesto al señalado 
en la tabla de potenciales normales), 


Е = E“. 5 E? sxia (6.4) 


En el caso de (6.1), E? xan viene dada por 


0 __ po 0 
E rin — £ су“ cu — E Zn*+,Zn 


puesto que, tal como se ha escrito la reacción, el Zn está siendo ох1- 
dado. Por tanto, para (6.1) 


Е = 0,34 = (—0,76) =+ 1,10 volts 


El valor positivo de ЁО, indica que la reacción tiene lugar espontá- 
neamente de la manera indicada, siendo el valor de ЁО, una medida 
de la extensión de la reacción. Consideremos la reacción tal como 
se escribió en (6.3). En este caso, se resta el Е del par Cu**, Cu, puesto 


E? 


Zn**t, Zn  —0,76v 


0 аль 
Е туп = 1,10 volts 


H+, H2 


Cu”*,Cu +0,34у 


Е?хп =E Cu++, Cu — Ё°2п*+,7п 


FIGURA 6.2. Cálculo del ЁС, a partir de los Е° de las se- 
mirreacciones. 
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que ahora es el Cu el que se oxida. Para la reacción indicada por (6.3) 
E? „== —0.76 — (0.34) = —1,10 volts 


El signo negativo de ЕС, significa que la reacción tiene lugar espon- 
táneamente en sentido opuesto a aquel en que se escribe (6.3). En la 
Fig. 6.2 se ilustran estos cálculos. 

Ejemplo 6.1. ¿Cuál de las siguientes reacciones tendrá lugar es- 
pontáneamente? 


2Fe*** 4217 => 2Fe** + I, (6.5) 
2Fe** + L= 2Ее* ** + 21- (6.6) 
Es decir, el Ее* * ¿reducirá al 1,, o será el Fe*** el que oxide al 17? 


¿Cuál es el valor de ЕС para la reacción espontánea? 
En la tabla de potenciales del Apéndice D encontramos que: 


Бе* ++ +e Fett Elmo...» =0,77 volts 
L +264 217 E“, 1- = 0,54 volts 


Es inmediato observar que el Ее? ** es mejor extractor de electrones 
que el 1,, o que el Fe*** es un agente oxidante mejor que el [,, por 
lo que el Fe*** oxidará el I7, como en (6.5). En el caso (6.5) 


Ei ва 0,77 = (0,54) = +0,23 volts 
Observar que para (6.6) 
E? sn = 0,54 — (0.77) = —0,23 volts 


es decir, que la reacción no es espontánea en el sentido escrito. 

En el cálculo de E° «n no se considera el número de electrones 
intercambiados en la reacción total, n'. Esto se debe a la analogía 
que presenta el potencial con la presión, no estando relacionado el 
número de electrones que en realidad se intercambian con las dife- 
rencias de «presiones electrónicas» entre los dos pares. 


6-3. CONSTANTES DE EQUILIBRIO DE LAS 
REACCIONES REDOX 


La constante de equilibrio de una reacción redox, K, puede calcu- 
larse a partir de la siguiente ecuación: 
п'Е° xa 


0.059 (6.7) 


log K = 
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a 25° С. La deducción de esta fórmula se encuentra fuera del objeto 
de este estudio y viene dada en la mayoría de los libros de termodi- 
námica*. Empleando (6.7), puede calcularse la constante de equili- 
brio de la reacción 


Си++ + Zn =Cu+Zn** 


Como ЁО, = 1,10 volts, y п’ = 2 para esta reacción, 


log K= 2029) =373 (6.8) 
++ 
K=2x 10" = Кен й (6.9) 


Obsérvese que la expresión de la constante de equilibrio no contiene 
términos en los que intervengan el Cu y el Zn sólidos. Como estas 
sustancias son sólidas, sus actividades son constantes y, siguiendo el 
mismo razonamiento que el presentado en el Capítulo 4, se hacen 
iguales a uno y se incluyen en la constante de equilibrio. La constan- 
te К de la reacción inversa 


Zn** + Си =Cu** + Zn 


para la cual ЁО, = —1,10 volts, y п’ = 2 viene dada por 
_A—1,10) _ 
Си" "| 
К- ЖЭ Мн | 11 
5x 10 [Zn] (6.11) 
que concuerda con (6.9). 
Ejemplo 6.2. Calcular la constante K para la reacción 
2Fe*** 4217 => 2Fe** +1, 
Del Ejemplo 6.1, E° xn = 0,23 volts, n’ = 2. 
__ 20,23) 6 
log К = 0,059 = 7,8 
+ +72 
К = 6 х 107 = (Ее” 1[Ь] (6.12) 


ЇЕЕ”” “ЇГ 


* W. J. Moore, Physical Chemistry, Englewood Cliffs, N. J.: Prentice-Hall, 1962, 
pág. 388, y L. K. Nash, Elements of Chemical Thermodynamics, Reading, Mass.: Addison- 
Wesley, 1962, pág. 80. 
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Ejemplo 6.3. Calcular el valor de K para la reacción 
Fe** + MnO,” + 8Н+ =5Fe*** + Mn** + 4H,0 
Рага la reacción así escrita, Е, = 0,74 volts. n' = 5. 


5(0.74) 


0059 027 


log K = 


[Fet * t] [Mn++] 


-g 52--. 
K=5Xx 107 =[кез+[мпО, (НЭР 


6-4. PROBLEMAS DE OXIDACION-REDUCCION 


Una vez determinada la constante de equilibrio de una reacción 
redox y escrita la expresión de la constante de equilibrio se podrán 
resolver problemas del tipo considerado en los capítulos precedentes. 
A menudo interviene en estos problemas el pH, la solubilidad y los 
efectos de ion complejo. 

Ejemplo 6.4. Se agita un litro de una disolución 0,10 М de Cu** 
con Zn metálico. Calcular el valor de la [Zn**] y de la [Cu* *] en 
esta disolución en equilibrio. 

Para este sistema en equilibrio, a partir de (6.9) 


[Zn**] 


к 37 __ 
K=2x 10% = тш 


Como К es muy grande, se consumirá prácticamente todo el Си” 
formándose una cantidad equivalente de Zn**, con lo que 


[Zn**]=0,10 M 
Ён 0,10 1 
[Cu 1= 55107 = 5 х 10 39 М* 


Ejemplo 6.5. Señalar рага qué pH será cuantitativa la reacción 
de 0,10 moles de I,7 ** y 0,10 moles de HAsO, en 1,0 litros de disolu- 
ción, de acuerdo con la reacción 


7 + HASO, + 2H,0 = Н,АзѕО, + 317 + 2H* 


* Observar que esta cantidad es en realidad un número tan pequeño que carece de 
significado físico. Una concentración de 5 х 10:29 moles/litro es equivalente a3 х 10777 
lones/litro, es decir, un ion cada 10** litros. En realidad, las consideraciones termodi- 
námicas son solo válidas cuando se refieren a un número bastante elevado de ¡ones o 
moleculas. 

* Ell, en presencia de І forma el complejo triyoduro, 1,7,1, +1217, К = 710. 
El шог рагае|раг1, 1” esaproximadamente el mismo que para el par I; (sólido), I 
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A partir de los potenciales de las dos semirreacciones, 


Ea = E. E kos A = 0,536 — 0.559 


E? xa = — 0,023 volts y n' = 2 
_2(—0,023у__ 
log К = ду = 0,18 
- 13 +12 
K =0.16 = LASOJU 8] 


[HAsO,][I,7] 


Para una reacción cuantitativa deberá reaccionar, cuando menos, el 
99,9 рог 100 del 147 y del HAsO,, por lo que 
[1,7] = 107? x 0,10 = 107+ М [HAsO;,] = 107? x 0,10 =107* M 
[Н,АѕО,] =0,10— 1074 ~ 0,10 M 
[17] = 3(0,10 — 107%) =0,30 M 
Introduciendo estos valores en la expresión de la constante de equi- 
librio 


-8 


(H*]=77x10*M o pH=3,11 
Como la reacción se vuelve más completa a medida que disminuye 
la [H*] (principio de Le Chatelier), un pH superior a 3,11 dará lugar 
a una reacción cuantitativa. 
Ejemplo 6.6. Cuando una disolución 2,0 х 107? M en Cu** se 
hace 1,0 M en I` (mediante la adición de КІ), se forma I,”, precipi- 
tando Cul. Calcular el valor de la | Сиа" *] y de la 1,1 de la disolu- 


ción resultante. 
La reacción total 


2Cu** + 517 2>2Cul + 1,7 
puede considerarse en dos pasos; la reacción redox 
2Cu** 4317 =>2Cu* + 1,7 
y la reacción de precipitación 


2Cu* + 217 > 2Cul 
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Las constantes de equilibrio de estas reacciones son 
[Cut (75 _ 

[Cu* + yr - Р 
[Cu*][17] =X,, =1,4 x 107"? 


5х 1071 


Introduciendo el término | Си” | de la expresión de К,, en la expresión 
redox 


mJ _ OA _ n 
Сат С (га х 107129 237500 


El valor de este número indica que la reacción entre el Cu** y el I7 
es prácticamente completa bajo estas condiciones, por lo que 


[7] (2,0 х 107?) =1.0 x 107? M 
[17] = 1,0 — 3(1.0 х 1072) ~ 1,0 M 


1,0 x 107? 
++12 -14 
КТ ой IR ул 10 


[Cu**] =2,2 x 107? M 


Observar que esta reacción no se llevaría a cabo si no precipitase Cul. 


6-5. VELOCIDAD DE LAS REACCIONES DE 
OXIDACION-REDUCCION 


De nuevo debemos actuar con cautela al predecir si las reacciones 
van a tener lugar basándonos únicamente en consideraciones sobre el 
equilibrio químico. Por ejemplo, el valor de K para la reacción 


Sn tt +2Fe 7 а Sn**** + 2Fe** (6.12) 


en medios no complejantes es de alrededor de 10?*. Sin embargo, al 
mezclar Fe*** y Sn* * reaccionan ambos muy lentamente, y alcanzan 
el equilibrio solo después de un tiempo muy grande. En cambio, la 
reacción 


Sn** +l, = Sn**** 4217 (6.13) 


para la cual К vale 1075, es muy rápida. ¿Cómo podemos justificar 
las distintas velocidades con las que el Sn* * reacciona con el Ее? ++ 
y el I}? Algunos investigadores proponen como explicación que (6.12) 
es lenta en medios no complejantes porque en ella hay que tener en 
cuenta el choque de dos partículas cargadas positivamente (que tienden 
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a repelerse entre sí). Otros señalan que en (6.12) tiene lugar el choque 
simultáneo de tres partículas, que es un suceso relativamente raro, 
para originar el intercambio de dos electrones a la vez, oxidándose 
el estaño(II) a estaño(IV) (suponiendo que no sea posible un estado 
de oxidación intermedio para el estaño). A decir verdad, nuestros 
conocimientos acerca de los mecanismos de las reacciones redox no 
se encuentran suficientemente bien establecidos como para que po- 
damos predecir en general qué reacciones van a ser rápidas y cuáles no. 
Afortunadamente, algunas reacciones redox son lentas. Los cálcu- 
los sobre equilibrio indican que prácticamente todas las moléculas 
orgánicas grandes (entre las que se encuentran aquellas de las que 
estamos formados los hombres), deberían descomponerse espontá- 
neamente en sustancias más sencillas, como metano (CH,) y agua. 
Estas reacciones de descomposición son excesivamente lentas debido 
a la elevada cantidad de energía (de activación) necesaria para romper 
los fuertes enlaces de las moléculas originales. De igual manera, el 
oxígeno es un agente oxidante muy bueno (E° para el par О,--Н,О 
vale +1,23 volts), y a no ser por la fuerza del enlace oxigeno-oxígeno, 
que origina oxidaciones lentas debidas al oxigeno molecular, muchas 
sustancias геассіопагіап con el oxígeno y se descompondrian. 


PROBLEMAS 


6.1. Calcular el valor de E° „n y de К y escribir las expresiones 
de la constante de equilibrio de las reacciones siguientes (tal como 
están escritas) 

(a) 2Cr** + 8Sn**** 2>2Cr*** 4Sn** 

(b) Br, + 2Ее* * < 2Вг” +2Fe*** 

(с) Cr,O,7 7 + ЗН,О, + 8H* = 2Cr*** + 30, + 7H,0 
(9) Cl, + 217 => 2817 +1, 

(e) 2АРСІ + 2Hg = 2Ag + Hg,Cl, 


6.2. Calcular (1) el valor de K para la reacción y (2) las concentra- 
ciones de los iones en equilibrio al mezclar los reactivos siguientes. 
Se supone que se añade en cada caso el reductor metálico en exceso. 


(a) 0,0200 М Си(МО,), y Zn 
(b) 0,0500 M SnCl, y Ni 

(c) 0.100 MCu(NO,), y Ag 
(d) 0,0100 M AgNO, y Pb 


6.3. Señalar el pH al cual el PbO, sólido oxidará cuantitativamente 
una disolución 0,0100.M de Mn** a МпО, 7. 


6.4. Cuando un elemento puede existir en más de dos estados de 
oxidación, uno de los estados puede ser inestable con relación a los 


108 Equilibrio químico 


demás. Por ejemplo, el cobre puede existir como Cu, Cut y Си**. 
En un medio no complejante el Cu* es inestable y se desproporciona 
en Cu y Cu** de acuerdo con la reacción 


2Cu* = Си” * + Си 


(a) Calcular el valor de K para esta reacción de desproporciona- 
miento. 

(b) Si se diluyen 0,010 moles de una sal de Cu* en agua hasta ob- 
tener 1 litro de disolución, ¿cuáles son las concentraciones 
finales de Cu* y Cu** en la disolución en equilibrio? 

(c) Repetir los cálculos de la parte (b) рага Си(МН,),7" y 
Cu(NH5),* en una disolución 1 M en NH3. 


6.5. Señalar cuál de las siguientes sustancias se desproporciona en 
mayor grado en medios no complejantes. Si la sustancia se despropor- 
ciona, calcular la constante K de la reacción. 


(а) Hg,** (c) Au* 

(b) Sn** (d) I, (en 17 y 107) 

6.6. Un analista quiere reducir una disolución 0,010 Men (77777 
a U*** empleando metal de cadmio según la reacción 


Cd + 2U**** 2 Cd**42U*** 


(a) Calcular el valor de K para esta reacción. 

(b) ¿Es posible la reducción cuantitativa? 

(c) El analista decide que quizá mediante la adición de CN”, al 
formarse el complejo Са(С№), > a partir del Cd** la reac- 
ción puede hacerse más completa. Calcular el valor de la | СМ" | 
necesaria para la reducción cuantitativa del U****, (Suponer 
que el U**** y el U*** no forman complejos con el CN7.) 


6.7. El cobalto(1II) puede obtenerse mediante la oxidación del 
cobalto(II) en una disolución de amoniaco y H,O, a partir de la reacción 


2Со(№Н,), ** + Н,О, + 2NH,* => 2Co(NH,)¿*** + 2NH, + 2H,0 


Hallar la relación cobalto(111)/cobalto(II) en una disolución que con- 
tenga Н,О, 0,10 M en exceso en un tampón 1 Men МН; —1 Men NH,?. 


6.8. La constante de equilibrio de la reacción 
AuCl,” + 2Au + 2С!” > ЗАЧСІ, 7 


se obtuvo analizando una disolución de AuCl¿”. Una disolución que 
contenía inicialmente AuCl,¿” 5,57 х 1074 М en НСІ 2,06 M se halló 
que contenía AuCl,” 4,67 х 1074 M al dejarla alcanzar el equilibrio 
con Au sólido en exceso. Calcular el valor de K de la reacción. 


CAPITULO 7 


ACTIVIDAD 
Y COEFICIENTES 
DE ACTIVIDAD 


7-1. ACTIVIDAD EN FUNCION DE LA 
CONCENTRACION 


La teoría del equilibrio que hemos desarrollado en los capitulos 
anteriores se basaba en la hipótesis de que estábamos tratando con 
disoluciones ideales. Una disolución ideal es aquella en la que existen 
fuerzas interiónicas y en las que los iones se encuentran distribuidos 
al azar por toda la disolución. En estas disoluciones ideales puede 
escribirse la expresión de la constante de equilibrio en función de las 
concentraciones de las diversas especies y la constante de equilibrio 
es verdaderamente una constante, independiente de las concentracio- 
nes de los diversos ¡ones existentes en la disolución particular. Supón- 
gase que deseamos comprobar la constancia de esta constante de equi- 
librio en una disolución real (no ideal). Midamos la solubilidad del 
AgCl en disoluciones que contienen cantidades diferentes de KNO,. 
Como los iones de potasio y nitrato no reaccionan con los ¡ones de 
plata o de cloruro (es decir, el КМО, es un electrólito inerte por lo 
que se refiere al AgCl) deberíamos poder predecir que la solubilidad 
del AgCl tiene que ser independiente de la concentración de KNO, 
y que ha de estar regida por la expresión 


[Ag*][CI"] = К, (7.1) 


En la Tabla 7.1 se muestran los resultados que realmente se obtienen 
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en el caso de este experimento (el símbolo и, que se ve en la tabla, se 
estudiará más adelante). El experimento demuestra, al contrario de 
lo que preveíamos, que la solubilidad del AgCl aumenta cuando crece 
la concentración de KNO}. 


TABLA 7.1. Solubilidad de AgCl en disoluciones que contienen diversas cantidades 


de КМО, 
Solubilidad del 

Conc. de AgCI (s) A 
KNO, M (moles/litro) u Vu log s? 
0,000 1,28 x 1075 1,28 х 1075 3.6 х 107? 9.786 
0,001 1,32 х 1075 0.00101 3.2 х 107? — 9,758 
0,005 1.38 х 10-5 0,005 7,1 х 1072 — 9,720 

1,43 x 1075 0,010 0,10 -9,690 


0,010 


Datos de 5. Popoff y E. W. Neuman, J. Phys. Chem. 34, 1853 (1930). 


Si escribimos nuestras expresiones de las constantes de equilibrio 
en función de las actividades en lugar de las concentraciones, pode- 
mos mantener la constancia de la constante de equilibrio y tener en 
cuenta la influencia del electrólito inerte. Podemos considerar a la 
actividad como una «concentración»; en una disolución ideal la con- 
centración es igual a la actividad. En lugar de utilizar concentraciones 
en las expresiones de la constante de equilibrio, utilizaremos actividades. 
Entonces (7.1) vendrá dada por 


aala- = К, (7.2) 


siendo ад, + la actividad del ion plata y aq- la actividad del ion cloruro, 
y K,, es el producto de solubilidad verdadero (termodinámico) corres- 
pondiente al AgCl. La actividad de un ion X, ax, está relacionada 
con su concentración | Х |, por la ecuación 


ах =fx[X] (7.3) 


en donde fx es el coeficiente de actividad. Al hacerse cada vez más 
diluidas las disoluciones (contienen concentraciones más pequeñas de 
iones) fx tiende a 1. El coeficiente de actividad es 1 en las disoluciones 
ideales (infinitamente diluidas) y varía con la concentración iónica 
total de todas las especies en la disolución. 

Podemos ahora hacer uso del concepto de actividad para definir 
una constante de equilibrio verdaderamente constante. A partir de 
(7.2) y (7.3) podemos escribir 


Sas: [Ag* Ifa- [C] =K,, (7.4) 
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K 
Ав” СІ] = = = К, | 
ГАВ” СГ1-42:25---К, (7.5) 


en donde K,, es una constante verdadera en oposición а K,,, que varía 
con la concentración de KNO,. Si fag+ y fca- disminuyen al aumentar 
las concentraciones ібпісаѕ, entonces aumentará K,,, que es la cons- 
tante de equilibrio de concentraciones, de modo que la solubilidad 


del AgCl aumentará en, consecuencia. 


7-2, INTENSIDAD ЮМСА Y COEFICIENTES 
DE ACTIVIDAD 


INTENSIDAD IONICA 


El coeficiente de actividad varía con la población iónica total de 
la disolución. Una medida útil de la población iónica total de una 
disolución es la intensidad iónica, и. La intensidad iónica de una di- 
solución que contiene el ion А, con una carga Za, el ion В, con una 
carga 2в, etc., se define mediante la ecuación 


в = ЦА]2,? + 3HBIZ 5? + --- (7.6) 
о en una forma general 
вэ), 22 (7.7) 


Ejemplo 7.1. Calcular la intensidad iónica de una disolución 
0,10 M de BaCl,. 
En esta disolución: [Ba**] = 0,10 M [C17] = 0,20 M 
Za». =2 Їс---1 
р = (0,1012) + 4(0,20X—1)? =0,30 Solución 


Ejemplo 7.2. Calcular la intensidad iónica de una disolución que 
contiene 0,10 M de MgCl, y 0,20 M de Al,(SO4)3. 

A veces es conveniente calcular y construyendo una tabla de todas 
las especies iónicas presentes en la disolución 


Especies. / ЇЙ 7, 22 11122 
Mg++ 0,10 2 4 0,40 
Ci- 0,20 -1 | 0,20 
Altt+ 0,40 3 9 3,60 
50, 7 0,60 -2 4 2.40 

Х(122--6,60 


u= 12 [174° = 16,60) = 3,30 Solución 
{ 
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MEDICION DE COEFICIENTES DE ACTIVIDAD 


Los coeficientes de actividad pueden determinarse experimental- 
mente por varios métodos diferentes. El coeficiente de actividad de 
un ion solo, como el fa¿+ O el /су-, no puede medirse porque la con- 
centración de un solo ion no puede variarse sin cambiar la concen- 
tración de un ion de carga opuesta (principio de electroneutralidad). 
Por tanto, es normal considerar el coeficiente de actividad medio de 
una sustancia f}, que está relacionado con los coeficientes de activi- 
dad iónica individual de la sustancia M,,N, por 


Гмм, == ўм" шу?” (7.8) 


Íua = ўм, + c- =f,* 
вас» = fgat ar? =? 


Рог ејетріо, 


-9,65 
-9,70 
ъ 
2 -975 
-9,80 
-9,85 
0 0,02 0,04 0,06 0,08 0,10 
VE 


FIGURA 7.1. Variación de la solubilidad del AgCI, 5, con la intensidad iónica, 
и, en disoluciones que contienen cantidades diferentes de KNO),. 
log s? = log K,, para cualquier шп logs? = log K,, para и = 0. 


Los coeficientes de actividad pueden determinarse midiendo la solu- 
bilidad de un precipitado en disoluciones de diferentes intensidades 
iónicas. La determinación de la solubilidad del AgCl en disoluciones 
de diferentes concentraciones de КМО}, descrita en (7.1), es preci- 
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samente una de estas experiencias. Volvamos a escribir (7.5) en función 
de los coeficientes de actividad media 


K., 

[Ав СІ] = 35 ГА 2 
en donde s es la solubilidad molar del AgC!. Para una intensidad iónica 
dada и, calculada a partir de las concentraciones de K* ‚МО, ‚Ар* у С" 
en la disolución, podemos determinar K,, (es decir, s?) (Tabla 7.1). 
Cuando se representa el log K,, en función de Vn и, se obtiene una línea 
recta (Fig. 7.1). Extrapolando esta línea hasta и = 0, en cuyo caso 
f, = 1, podemos determinar el producto de solubilidad termodiná- 
mico, K,,. Una vez que se ha calculado este producto, podemos ya 
calcular 7, a cualquier intensidad iónica, ya que a partir de (7.9) 


f+ =VK,p/K., (7.10) 


=з! =K, (7.9) 


Para hallar las constantes de equilibrio termodinámico, K, у Кы, 
pueden utilizarse también técnicas semejantes basadas en la variación 
con la intensidad iónica de otras constantes de equilibrio, como K, 


н 


0 02 04 06 08 10 1,2 1, 16 1,8 2,0 


FIGURA 7.2. Coeficientes medios de actividad f} de diversas sales en función 
de la intensidad iónica. 
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y Kaas. A continuación pueden utilizarse estos valores para el cálculo 
de los coeficientes de actividad. 

En general, puede considerarse que el coeficiente de actividad es 
un parámetro ajustable que puede utilizarse para conseguir una «cons- 
tante» de equilibrio realmente variable. Una vez medidos y tabulados 
estos coeficientes de actividad. podemos utilizarlos para ajustar una 
constante de equilibrio termodinámico a las condiciones experimen- 
tales de interés particular. En la Fig. 7.2 pueden verse los coeficientes 
de actividad de diversas sustancias medidos experimentalmente a dis- 
tintas intensidades ¡ónicas. 


7-3. CALCULO TEORICO DE COEFICIENTES 
DE ACTIVIDAD 


TEORIA DE LOS COEFICIENTES DE ACTIVIDAD 


Consideremos la razón por la cual varía la actividad (o concen- 
tración efectiva) de un ¡on con la intensidad iónica. Realmente puede 
contribuir cierto número de factores al coeficiente de actividad, in- 
cluyendo efectos eléctricos, la formación de iones complejos insospe- 
chados o la presencia de especies sin disociar y los cambios de la pro- 
piedad aislante eléctrica del disolvente (su constante dieléctrica). La 
contribución de los efectos eléctricos a la variación del coeficiente 
de actividad con la intensidad iónica puede considerarse teóricamente. 
Estos efectos eléctricos son probablemente la causa principal de la 
desviación de la actividad respecto a la concentración real en las di- 
soluciones diluidas. 

Consideremos una disolución muy diluida conteniendo solo ¡ones 
cloruro y plata. Estos 10068 están esencialmente «desnudos» excepto 
por la presencia constante de una capa de moléculas de agua a su al- 
rededor), están distribuidos al azar y son libres de moverse sin ningún 
impedimento. Si se añade a la disolución un electrólito, como el KNO,, 
aumentará la población iónica total de la disolución y los iones estarán 
mucho más próximos. Ahora no estarán los ¡ones distribuidos al azar 
a través de la disolución. debido a las fuerzas electrostáticas (es decir, 
a las fuerzas que se deben a la atracción de las especies con cargas 
opuestas). El ion plata, positivo, atraerá a su alrededor a los iones 
nitrato cargados negativamente, mientras que el ion cloruro, negativo, 
atraerá a los cationes potasio (Fig. 7.3), de modo que los iones cloruro 
y plata tendrán a su alrededor una atmósfera iónica. Desde el punto 
de vista termodinámico, esta interacción electrostática produce un 
término de energía libre extra (es decir, que ha de añadirse a la energía 
libre de la reacción en ausencia de efectos electrostáticos) y esta energía 
adicional está relacionada con el coeficiente de actividad. Desde el 
punto de vista cinético puede pensarse que las atmósferas iónicas 
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retardan el movimiento de los jones. Cuando aumenta la intensidad 
iónica, las atmósferas iónicas se hacen más compactas y disminuye 
el coeficiente de actividad. A concentraciones iónicas aún más eleva- 
das, los iones influyen sobre el propio disolvente, disminuyendo su 
coeficiente de actividad e incrementando, por tanto, el coeficiente de 
actividad de las especies disueltas (véase Fig. 7.2). 


FIGURA 7.3. Diagrama esquemático de los iones plata 
y cloruro en disoluciones de (A) intensidad iónica débil 
у (В) fuerte (con adición de HNO;). Los tamaños iónicos 
son aproximados y no se indican las moléculas de agua. 


TEORIA DE DEBYE-HUÚCKEL 


Utilizando este modelo de ¡ones con atmósferas iónicas y calculando 
la variación de la energía de los iones con la intensidad iónica, Debye 
y Húckel pudieron estudiar cuantitativamente el efecto de las fuerzas 
clectrostáticas. Aunque la deducción de su ecuación, ahora bien cono- 
cida, es bastante difícil, el resultado para disoluciones diluidas es muy 
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sencillo*. El coeficiente de actividad, /;, de un solo ion, i, de carga Z,, 
está relacionado con la intensidad iónica u, a 25” C en.agua, por la 
expresión: 
—0,5 Z? VR 
log f, = — T 
ef 227: (7.11) 


El coeficiente de actividad medio de un electrólito M,,N, viene dado 
análogamente por 


--0,5 2м®му/' p 

RÁ 7.12 
I+Vp сад) 

siendo Zy la carga de M y Zy la carga de N (sin tener en cuenta el signo). 


Ejemplo 7.3. Calcular el coeficiente de actividad media de HCI 
0,04 M. 


log f4 = 


ҥ = K1)*(0,04) + K— 1)*(0,04) = 0,04 
Ув-020 Zu=Z,=1 


—0,5 (MD) vVp _ —0,5(0,2) 
Ї == AN Р сой 
og f+ 9 лийн 0,0833 


log f+ = — 1,00 + 0,9167 
f+ = 0,825 Solución 


El valor de f} para el HCI determinado experimentalmente a una in- 
tensidad iónica de 0,04 es 0,843. 
Ejemplo 7.4. Calcular el coeficiente de actividad media de CaCl, 
0,01 M 
ш = 1(2)°(0,01) + 4—D)*(0,02) = 0,03 


vu =0,173 Zy=2 7у=1 


ARQ A = —0,1475 


f.=0,112 Solución 


El valor de f} determinado experimentalmente de CaCl, 0.01 Mes 0,725. 

La consideración de (7.12) nos permite sentar algunos principios 
cualitativos sobre los coeficientes de actividad. Las moléculas no 
cargadas (Z = 0) se comportan como ideales, mientras que los coe- 
ficientes de actividad de los iones disminuyen con la carga iónica cre- 


* Puede encontrarse una deducción sencilla de la ecuación de Debye-Hickel en 
W. J. Moore. Physical Chemistry. 3. edición. Englewood Cliffs. N. J.: Prentice Hall. 
1962, págs. 351-357. 
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ciente. La deducción de la ecuación de Debye-Húckel supone la exis- 
tencia de intensidades iónicas muy bajas, de modo que los coeficientes 
de actividad calculados con ella se acercan tanto más a los valores 
experimentales cuanto más diluida es la disolución. En la Tabla 7.2 
pueden verse valores calculados y determinados experimentalmente 
para el HCl y el CaCl, a diversas concentraciones. 


TABLA 7.2. Valores calculados y experimentales de los coefi- 
cientes de actividad del НСІ y CaCl, a diversas concentraciones 


Conc. Уна Усась 

M Calc. Exper. Calc. Exper. 
0,001 0,966 0,965 0,89 0,89 
0,002 0,952 0,952 0,85 0,85 
0,005 0,927 0,928 0,76 0,78 
0,01 0,901 0,904 0,71 0,72 
0,02 0,868 0,875 0,64 0,66 
0,05 0,809 0,830 0,53 0,57 
0,1 0,759 0,796 0,44 0,51 
0,2 0,700 0,767 0,37 0,48 
0,5 0,62 0,76 0,28 0,52 
1,0 0,56 0,81 0,23 0,71 
2,0 0,51 1,01 
3,0 0,48 1,32 


Evidentemente, los valores calculados para los coeficientes de ac- 
tividad difieren muy significativamente de los valores experimentales 
a concentraciones superiores a 0,05 M aproximadamente. Desgracia- 
damente, en los'experimentos reales estamos normalmente interesados 
en disoluciones mucho más concentradas, de modo que la ecua- 
ción de Debye-Hiickel quizá no sea útil en la mayoría de las aplica- 
ciones prácticas. Se han hecho. diversos intentos para ampliar este 
estudio a disoluciones más concentradas tomando en cuenta otros 
factores que pueden influir en los coeficientes de actividad. Aunque 
se han hecho algunos progresos en este sentido, la mayoría de los 
métodos contienen «parámetros ajustables» que no pueden calcularse 
sin recurrir a la realización de algún experimento. En disoluciones 


extremadamente diluidas (Ya < 0,05), la ecuación de Debye-Húckel 
se reduce a 


log f+ © —0,5 2м2хун (7. 1 3) 


Por tanto, al determinar constantes de equilibrio termodinámicas 
mediante extrapolación de datos experimentales en disoluciones di- 
luidas, la representación del log K en función de Ju da una recta 
para valores pequeños de las intensidades iónicas (Fig. 7.1). 
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7-4. COEFICIENTES DE ACTIVIDAD Y PROBLEMAS 
DE EQUILIBRIO 


¿En cuánto se diferenciarán las concentraciones calculadas a partir 
de las expresiones de la constante de equilibrio considerando los coe- 
ficientes de actividad de las concentraciones calculadas despreciando 
estos efectos (es decir, poniendo f, = 1)? Consideremos el problema 
de hallar la [H*] en una disolución que contiene 0,010 M de HAc 
y 0,10 M de KCI. La constante de ionización termodinámica del HAc, 
K,, es 1,754 х 1075. Admitiendo que las concentraciones son las 
mismas que las actividades, se obtiene 


K, = 1,754 х 10-5 = lse p [H Ac] 
ЧАнлс [HAc] 


Resolviendo esta ecuación del modo normal, utilizando la expresión 
cuadrática, obtenemos [H+] = 4.10 х 1075 M. Este tipo de cálculo, 
semejante a los realizados en los capitulos anteriores. suele ser suficien- 
te para obtener un valor aproximado de la concentración. Para tener 
en cuenta la presencia del KCl, debemos corregir la constante de equi- 
librio termodinámico, K,. con los coeficientes de actividad que no son 1 
y calcular la constante de equilibrio de concentraciones, K,. 

— @н'4л<- _fi+[H*]f,.-[Ac”] Ju Ac” 


Чнлс Унд «НАС Е ЈнАс 
log K, = log K, + log faa: — log fu+ — log fac- (7.16) 


Aplicando la ecuación de Debye-Hückel, (7.11). para el cálculo de 
los coeficientes de actividad, se obtiene 


(7.14) 


K, (1.15) 


log faac =0 (7.17) 
—0,5 Vu 
1 Р =] Бя AN АВЛА 
ор Ўн» = log fa: LE (7.18) 
Combinando (7.16), (7.17) y (7.18) 
С | МИ 
log K, = log K, + PI (7.19) 


Еп el caso de KCI 0,10 M, и = 0,10 (despreciando la ligera contribu- 
ción debida a la ionización del HAc), de modo que K, es 2,91 x 1075. 
Ahora se obtiene por cálculo una [H*] de 5,25 x 1074 M (valor 
que es un 25 por 100 mayor que el obtenido en nuestro primer cálculo). 
Realmente, hemos visto que la ecuación de Debye-Hückel tiende a 
corregir por exceso cuando las intensidades iónicas son elevadas. Se 
obtiene un cálculo más exacto cuando pueden hallarse en la literatura 
coeficientes de actividad experimentales, o un K, experimental, que 
hayan sido determinados para la disolución que nos interesa. En este 
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caso se ha medido K, para el HAc en KCI 0,10 M y se ha obtenido 
un valor de 2,843 х 1075, lo que da un valor de la [H*] igual a 5,19 х 
1074 М, que es ligeramente más pequeño que el calculado mediante 
la ecuación de Debye-Húckel. 

Ejemplo 7.5. Calcular la solubilidad del AgCl en una disolución 
0.010 M de КМО,, sin despreciar las correcciones debidas a los coe- 
Зи de actividad, si К,, = 1.64 х 10279 

= 0.010 (despreciando des contribuciones debidas al Ag* yalCI7) 


уш = 010 
K., = Ад, lci- ын [Ag+ JCU] Ae Sei- = Kofas Ja- 
log Ks = log K.p — log faz. — 108 ci- 


—0.5y p 
log fa: = log fa: == 
log K,, = log K,, + 7 ҮЕ: 


log K,, = —9.786 + 0.091 =-—9,695 = — 10 + 0.305 
К, = 2.02 х 10719 =? 
s = 1,42 х 1075 moles litro Solución. 


Comparar esta respuesta con el valor experimental (Tabla 7.1) 
y con la solubilidad calculada despreciando los coeficientes de actividad. 


7-5. CONCLUSION 


Este estudio de las correcciones de actividad y nuestra falta de 
habilidad para calcular por adelantado y con un grado elevado de exac- 
titud los coeficientes de actividad en disoluciones moderadamente con- 
centradas, puede ser desalentador. Pero esto significa que nuestra 
teoría del equilibrio no es útil para hacer cálculos prácticos. En tanto 
no olvidemos que los cálculos son solo aproximados y que puede que 
no representen exactamente las condiciones presentes en una disolu- 
ción геа]. el método es fructífero. Por tanto, junto con las velocidades 
lentas de reacción debemos incluir las correcciones por actividad entre 
los efectos posibles que limitan la aplicación y exactitud de los cálculos 
de equilibrio. Otro efecto que limita la exactitud de los cálculos de 
equilibrio es la presencia de equilibrios insospechados o la formación 
de pares de iones. Por ejemplo, supongamos que deseamos predecir 
la solubilidad de AgCl en KCI 0,10 M. Si calculamos la solubilidad 
y consideramos solo efectos debidos a la actividad (y. naturalmente, 
el efecto del ion común). el resultado tendria un error de considera- 
ción. Debemos considerar también la formación (quizá no prevista) 
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del ion complejo AgCl,”, que origina una solubilidad mucho mayor 
del AgCl que la predicha considerando solo los efectos debidos a la 
actividad. Con frecuencia, las desviaciones serias entre los valores 
experimentales y los predichos, basándose en consideraciones teóricas, 
encubren nuevas reacciones o efectos y conducen a una mejor com- 
prensión de la química del sistema. 


PROBLEMAS 


7.1. Calcular las intensidades ібпісаѕ de las disoluciones siguientes. 
(a) 0,10 М AICI, 

(b) 0,050 М K¿Fe(CN), 

(c) 0,050 M KSO, y 0,020 M А1,(5О,), 

(d) 0,10 M NaCl y 0,10 M Ма,50, 


7.2. Calcular, utilizando la ecuación de Debye-Hiickel, el coe- 
ficiente medio de actividad del HCI y MgCl, en cada una de las disolu- 
ciones del Problema 7.1. 


7.3. А partir de los datos de la Tabla 7.1 y de la Fig. 7.1. calcular 
el producto de solubilidad termodinámica, К... del AgCl y el coeficien- 
te medio de actividad del AgCl en todas las concentraciones de KNO,. 


7.4. Calcular la solubilidad de CuBr (К,, = 5,3 х 107?) en di- 
soluciones de intensidad iónica 0.0, 0,010 y 0, 10. 


7.5. Calcular la [H*] еп una disolución de HAc 0,10 М у NaAc 
0,10 M, (a) despreciando las correcciones debidas a la actividad (es 
decir, admitiendo f, = 1), (b) calculando la intensidad iónica de 
la disolución y calculando K, a partir de K, (K, = 1,754 x 1075). 


7.6. Escribir las ecuaciones que representan las constantes de equi- 
librio de concentraciones, К, en función de la constante termodinámi- 
ca de не К, y de la intensidad iónica, u, рага las sustancias 
siguientes: (0 К р Ее(ОН);, (b) K, эр РЪВг,, (c) К, HF, (d) K, y К, 
H 2СО5, (e) К, stab “СайчН,) 77 : | 
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CAPITULO 8 


METODOS GRAFICOS 


8-1. EMPLEO DE METODOS GRAFICOS 


Sabemos, en principio, cómo resolver cualquier problema de equi- 
librio. Tenemos únicamente que escribir el número necesario de ex- 
presiones de las constantes de equilibrio, de las condiciones de balance 
de materia y expresiones de balance iónico y luego operar algebraica- 
mente con ellos hasta obtener una ecuación con una sola incógnita 
para, finalmente, resolver dicha ecuación. Normalmente, sin embargo, 
el caso no es tan sencillo. Con frecuencia es muy difícil cambiar todas 
las ecuaciones en una sola expresión. Incluso en el caso de que ten- 
gamos una sola ecuación con una sola incógnita, esta ecuación puede 
ser difícil de resolver (por ejemplo, una ecuación de quinto o sexto 
grado). А veces es imposible predecir alguna aproximación razonable 
para hacer el cálculo matemático más sencillo. En problemas compli- 
cados especialmente, es frecuente que no podamos prever qué especies 
son despreciables y cuáles no. En estas circunstancias son interesantes 
los métodos gráficos. En una solución gráfica de un problema todas 
las expresiones de las constantes de equilibrio están representadas por 
una sola curva sobre un gráfico. Después de representar todas las curvas 
y basándose en la demás información que se tenga sobre el problema, 
podemos normalmente aproximar una respuesta y decir a simple vista 
qué especies están presentes en cantidades despreciables y cuáles en 
relativa abundancia. Si el lector no está convencido de la utilidad de 
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este tipo de enfoque del problema, que intente calcular el pH de una 
disolución de 0,10 moles de (NH,¿),HPO, diluida con agua hasta un 
litro (conociendo K,, К, у К, рага el Н.РО, у К, para el МН, 7). 
También son aplicables los métodos gráficos para un examen rápido 
de un sistema. Una vez dibujado un gráfico de un sistema podemos 
predecir cómo se comportará en una diversidad de condiciones. 

Existen diversos métodos que pueden utilizarse para resolver pro- 
blemas gráficamente. El más útil es la técnica de la variable principal 
(en inglés, master variable) que se ha aplicado ampliamente en los 
países escandinavos, pero que no suele mencionarse en la bibliografía 
americana*. La línea de representación más conveniente es la recta, 
puesto que queda definida con solo dos puntos. El alumno debe re- 
cordar que la ecuación de una línea recta tiene la forma 


x+y=c (8.1) 
Las expresiones de la constante de equilibrio, por otra parte. son del tipo 
xy =z (8.2) 


es decir, en forma de producto y no de suma. Para poner una expresión 
de constantes de equilibrio en forma lineal podemos tomar logaritmos 
y transformarla en 


log x + log y = log z (8.3) 


Si todo esto parece un poco oscuro en este momento, se debe única- 
mente a que estamos hablando en términos generales. El método se 
aclarará cuando pongamos algunos ejemplos especificos. Para concre- 
tar antes de que utilicemos el método, tendremos que escoger una 
variable fundamental, es decir, aquella concentración que parece ser 
la más importante, por ejemplo, la [H*] en los problemas ácido-base. 
Luego dibujamos curvas para mostrar cómo varían las demás con- 
centraciones en función de la variable fundamental. Con objeto de 
hacer lineales nuestras curvas, representamos el logaritmo de las con- 
centraciones. 


8-2. PROBLEMAS ACIDO-BASE 
LOG C EN FUNCION DEL pH 


Utilicemos un método gráfico para resolver algunos problemas 
relativos en primer lugar a un sistema sencillo; una disolución 0,10 M 


* Un excelente resumen de los métodos gráficos es el de K. G. Sillen en Treatise 
on Analytical Chemistry, de 1. M. Kolthoff y Р. J. Elving, New York: Interscience, 1959: 
Parte 1, Vol. I, págs. 277-313. 
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de un ácido, НА, K, = 1,0 х 1075. Las especies que están en la diso- 
lución son Н+, ОНТ, HA y A”. Deseamos representar el logaritmo 
de las concentraciones de cada una de estas especies en función del 
logaritmo de la concentración de la variable fundamental, que en los 
problemas ácido-base es casi siempre log [Н *] o pH. Por tanto, ten- 
dremos que representar log [H*], log [ОН], log [HA] y log [A7] 
en función del pH (Fig. 8.1). La curva del log [H* | en función del pH 
es fácil, puesto que 


log [H*] = —pH (8.4) 


Cuando el pH es 3, log [Н+] = —3, cuando el pH es 9, log [H+] = 
—9, etc. Luego (8.4) es una recta, marcada con 1 en la Fig. 8.1. Para 


Punto del sistema 


log С 


O" «О 3 4 5. 6 7-86 197-710: 11: 12. 19:14 


pH 


FIGURA 8.1. Diagrama de la variable fundamental para el sistema HA—A”. 
K, = 1,0 x 107°, СА =0,1 М. 


representar el log [ОНТ] en función del pH utilizaremos la expre- 
sión de К, 


[H*][OH7] = К, = 107! (8.5) 


o sea 
log [OH7] = — 14 — log [H+] = — 14 + pH (8.6) 
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Cuando el pH es 4,0, el log [ОН] = —10, cuando el pH es 11, el 
log [ОН] = —3, etc. La (8.6) representa también una recta, llamada 
línea 2 en la Fig. 8.1. Para representar el log [HA] y el log АС | haga- 
mos uso de la expresión 


НДАР]... 
ma] == 10 (8.7) 


y también de la ecuación de balance de materia 
[HA] + [A7] = C, =0,10 (8.8) 


En (8.7) y (8.8) podemos despejar tanto [HA] como [A7] en función 
de [H*]. A partir de (8.7) 


(А-НА) 


[НЭ] (8.9) 

Sustituyendo (8.9) en (8.8) 
[НА] Ї + Л =C, (8.10) 
o sea [HA] п (8.11) 


Tomando logaritmos еп (8.11) tendremos una expresión del log [НА] 
en función de log ([H*] + K,), del pH y del log Ca. Sin embargo, 
(8.11) representa una curva y no una recta. Representemos algunos 
puntos de la curva. Cuando el pH es 2, [H*] = 107? y 


[HA] „пеше шөл 


log [HA] = — 1 


Esto es también cierto para todos los pH correspondientes a mayor 
acidez, por ejemplo, pH = 1, como puede comprobar fácilmente el 
lector. Esto implica que en las disoluciones muy ácidas todo el ácido 
está esencialmente en forma de HA. Cuando el pH es 9, [H+] = 107? y 


(107 (10) Е 
107° + 1075 7 
log [HA] = —5 


[HA] = 107$ 


Para un pH de 10, mediante un cálculo análogo, vemos que log [HA] = 
—6. En disolución alcalina, una disminución de diez veces en la [H*] 
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(un aumento de pH en 1), origina una disminución de diez veces en 
la [HA]. Para pH = 5, [H+] = 1075, 


(10731071) 107 s 
Doro 525227 
log [HA] = — 1,3 
Una representación punto a punto de (8.11) conduce a la curva 3 de 
la Fig. 8-1. De modo semejante podemos despejar [HA] en (8.7) 


[HA] = 


[HA] = ЛА (8.12) 

y sustituirla en (8.8) 
afi +51 Сү (8.13) 
ГА?) AZ (8.14) 


Podemos calcular ahora una curva para el log [A7] en función del 
pH, como hicimos antes, punto a punto. Mediante este método se 
obtiene la curva 4 de la Fig. 8.1. 


Algunas simplificaciones 


Ahora que hemos visto el aspecto que tienen las curvas, podemos 
hacer más fácilmente los cálculos mediante el método siguiente. Veamos 


cómo se comporta la ecuación 
+ 


TER, 812 


en los dos extremos de la [H*]. Cuando la disolución es ácida. la 
[Н * ] еѕ grande ycuando[H*] > K,,demodoque[H*] + K, е [H*], 
(8.12) se reduce simplemente a 


(HA]=C, о 10р [HA] == log C, 


Por otra parte, cuando [H*] es pequeña y [H*] < K, entonces 
[H*] + K, = K, y (8.12) se convierte en 


log [HA] = log С, — log К, — pH 
o en este caso 


log [НА] = —1 — (5) —pH = 4— pH 
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Esta es la parte recta de la curva 3 para pH elevados. Solo para va- 
lores intermedios del pH, cuando la [H*] es del orden de К,. es decir, 
[H+] está comprendida entre 1075 y 107° M, la curva se desvía sig- 
nificativamente de la recta. En esta región tenemos que recordar, sin 
embargo, un solo punto. Cuando [H*] = K,. la mitad del ácido está 
en la forma de HA y la otra mitad en la forma de A”, de modo que 


[НА] = С, о log[HA] = log С, — 0,3 
о, en este caso, 
log [HA] = —1 — 0,3 = —1,3 


Con un poco de práctica podemos dibujar la curva de log [HA] con 
bastante rapidez: es constante e igual a log C, para valores de pH 
bajos, lineal y decreciente en una unidad del log С por cada unidad 
de aumento de pH pasando por el punto del sistema (el punto en el que 
log С = log C,, pH = —log K,) y. finalmente. es igual al log C, — 0.3 
para pH = —log K, (o sea, 0.3 unidades directamente debajo del punto 
del sistema). Mediante un razonamiento exactamente análogo, a partir 
de (8.14), vemos que, cuando la [H*] es pequeña 


log [А] = log С, 
y cuando la [Н+] es grande 


log [А] = log С, + log K, + pH 
o en este caso _ 
log [A7] = —1 + (—5) + pH = —6 + pH 


Resumen 


Resumamos el procedimiento para dibujar un gráfico de variable 
fundamental para un sistema ácido-base. 

(1) Dibujar ejes coordenados tomando los pH en abscisas (eje ho- 
rizontal o X) y el log C en ordenadas (eje vertical o Y). 

(2) Dibujar las líneas rectas que representan el log [H*] у el 
log | ОН-| en función del pH. 

(3) Incluir el punto del sistema, pH = —log K,, log С = log СА. 

(4) Dibujar la curva correspondiente a HA. Para valores ácidos 
del pH, log [HA] = log C,. y para valores básicos del pH, el log [HA] 
disminuye en una unidad cada vez que el pH aumenta en una unidad 
(es decir, tiene una pendiente de — 1) y deberá cortar al punto sistema 
si se le prolonga. Para valores intermedios de pH, la curva pasa por 
un punto que está 0,3 unidades por debajo del punto sistema. 

(5) Dibujar la curva para A`. Para valores ácidos de pH. el log[ A” | 
aumenta en una unidad cada vez que el pH crece en una unidad (es 
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decir, tiene una pendiente de +1) y debería cortar al punto del sistema 
si se prolongase. Para valores básicos del pH, el log [A7] = log Ca. 
Para valores intermedios de pH, la curva pasa por un punto que está 
0,3 unidades por debajo del punto del sistema. 


APLICACIONES DEL GRAFICO ACIDO-BASE 


Ahora que disponemos de este gráfico, podemos utilizarlo para 
resolver cualquier problema relativo a disoluciones que contienen HA 
y A” con una concentración total de 0,1 M. 

Ejemplo 8.1. Calcular la [HA] y la [A7] a un pH = 2,5. 

Por inspección directa del gráfico, se ve que a pH = 2,5 


log [HA] = —1,0 о [HA]=10"*' М 
log [A7] =— 3,5 = —4,0 + 0,5 
[А] =3,2 х 1074 М Solución 


Podemos calcular la concentración de HA y A” a cualquier otro valor 
de pH mediante esta técnica. Antes que intentemos resolver cualquier 
otro problema introduzcamos el concepto de condición del protón. 
Supongamos que se añade HA puro al Н,О. Llamaremos al HA y 
al Н,О nivel cero. Cuando el НА y el Н,О se disocian para formar 
A`, Н+ y ОНТ, la suma total de las concentraciones de todas las es- 
pecies que contienen más protones que las especies en el nivel cero 
debe igualar a la suma total de las concentraciones de las especies 
que contienen menos protones que el nivel cero. En este ejemplo solo 
una sustancia contiene más protones que el nivel cero: H* (es decir, 
Н,О?), mientras que el А y el OH” contienen menos protones que 
el nivel cero. Por tanto, 


[H+] = [A7] + [OH] (8.15) 


Esta ecuación es la condición del protón para el sistema HA + H,O. 
Ejemplo 8.2. Calcular la [H*], [OH7]. [HA] y [A7] en una 
disolución preparada diluyendo 0,1 moles de HA hasta un litro con 
agua. 
Este es nuestro problema familiar Tipo 1. La condición del protón 
para este problema viene dado en (8.15), o sea 


log [H*] = log ({A7] + [OH 1) (8.16) 
La solución del problema es el punto del gráfico en el que se satisface 


(8.16). Buscando a lo largo de la línea H* (línea 1) de la Fig. 8.1, vemos 
que en casi todos los puntos a lo largo de esta línea la [А | > [ОНТ], 
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es decir, la línea 4, está por encima de la línea 2. Por tanto, podemos 
despreciar la | ОН ] y hallar el punto en el que 

log [Н+] = log [A7] 


o sea la intersección de las líneas 1 y 4. Por simple inspección se tiene: 


log [A7] = —3 [А] =10-° M 

pH = 3,0 [H*]=10 M 
юв(ОН-1--11 [OH7]=107'" M 
log [HA] = —1 [НА] = 10: M 


Ejemplo 8.3. Calcular la [H*]. [ОН], [HA] y [A7] en una 
disolución preparada diluyendo 0,1 mol de NaA hasta 1 litro con agua. 

Nuestro nivel cero en este problema es A” y Н,О. Las especies 
que contienen más protones que el nivel cero son HA y Н“. La especie 
que contiene menos protones es OH”. Por tanto, la condición del 
protón es 


[Н+] + [НАЈ = [ОН] (8.17) 
De nuevo, examinando el gráfico, se ve que la línea del НА está рог 


encima de la línea del Н“. lo que significa que la [HA] > [Н+] y 
hemos de buscar el punto de intersección de las líneas 2 y 3, en el que 


log [HA] = log [ОНТ] 
En la figura, 

log [HA] = — 5 [HA] = 1075 М 

pH = 9,0 [H+] = 10-5 M 

log (ОН 1--5 [0Н-] 10-5 M 

log [A7] = —1 [А] =107* M 
El lector puede preguntar el procedimiento que hay que seguir 
para despreciar las líneas inferiores. Supóngase que deseamos hallar 


el punto en el que se cumple exactamente la condición completa del 
Ejemplo 8.3 


log ((H*] + [НА]) = log [ОН] 


La línea H* pasa verticalmente por 4 log C unidades por debajo de 
la línea HA, de modo que 
[Н+] = 10-* [HA] 
[H*] + [НА] = [НАЮІ + 1074) = 1,0001 [HA] 


Evidentemente, en este caso, la contribución de H* а la suma [H*] + 
[HA] es despreciable. Supóngase que las líneas estuvieran muy juntas, 
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por ejemplo, que la línea Н“ estuviese solo a 0,2 unidades por debajo 
de la línea HA. Entonces 


[Н+] = 107%? [HA] =0,625 [HA] 
[Н+] + [HA] = 1.625 [HA] = 10%”! [HA] 
log [OH7] = log ((H*] + [HAD =0,21 + log [HA] 


de modo que el punto de intersección correcto estaría a 0.21 log С 
por encima del punto escogido y la respuesta correcta sería рН = 9,10 
en lugar de pH = 9,00. La Tabla 8.1 muestra el número de unidades 
que la Нпеа de intersección real сае por encima de la línea superior 
de un par. cuando esta última línea está a diversas distancias por еп- 
cima de la línea inferior. Para todos los cálculos prácticos podemas, 
en primera aproximación. despreciar siempre las líneas inferiores \у 
cl máximo error cometido con este procedimiento será alrededor de 
0.15 pH o de una unidad de log С. 


TABLA 8.1. Tabla de corrección por la contribución de las 
lineas inferiores 


Si la línea inferior está entonces la nueva línea de intersec- 


por debajo de la su- ción deberá construirse por encima 
perior. las unidades si- de la línea superior a estas unidades 
guientes ... 

0.0 0.30 

0.1 0.26 

0.2 0.21 

0.3 0,18 

0.4 0.15 

0,5 ‹ 0.12 

0,6 0.10 

0.7 0.08 

0.8 0.06 

0.9 0.05 


1.0 0.04 


MEZCLA DE ACIDOS Y BASES 


Si en una disolución está presente más de un sistema ácido-base, 
podemos añadir a nuestro gráfico lineas para los sistemas adicionales 
y resolver problemas mediante las técnicas anteriores. 

Ejemplo 8.4. Calcular el pH de una disolución de NH¿A 0.1 M. 

En este problema interviene el sistema ácido-base adicional NH¿*— 
NH). Primero añadiremos las líneas correspondientes al nuevo siste- 
ma a las ya presentes correspondiente al sistema HA—A” (Fig. 8.2). 
Estas líneas se han dibujado en el gráfico mediante la misma técnica 
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exactamente que antes. Añadamos el punto del sistema, pH = 9,3, 
log С = —1 (puesto que K, del NH4* = 5 х 107*% y Сун, = 0,1 М) 
y dibujemos las curvas 5 y 6. Definamos ahora nuestra condición del 
protón. Como se ha añadido МН,А al agua, el nivel cero es NH,¿*, AT 
y H,O. Las especies que tienen un exceso de protones por encima del 
nivel cero son H* y HA. Las especies que tienen una falta de protones 
por debajo del nivel cero son ОН” y NH. La condición del protón es 


[H*] + [HA] = [OH] + [NH] 


A partir del gráfico vemos que la curva HA cae por encima de la línea 
Н“ y que la curva NH, cae bastante por encima de la línea ОНТ, 
de modo que 


[HA] > [H*] y  [NH,]>[O0H”] 
y la condición del protón se convierte en 


[HA] = [NH] o sea log [HA] = log [NH] 


Punto del sistema Punto del sistema 
МН, NH, 


05,120 E 24705 6 7.8: 9 110 11-412 13:14 
pH 


FIGURA 8.2. Diagrama de la variable fundamental para los sistemas НА--А”: 
K, = 1,0 x 1075, C, =0,1 M y NH,* —NH5: K, = 5 х 10779, См, = 0.1 М. 
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El punto que se desea obtener en el gráfico es la intervención de las 
líneas 3 y 6, resultando 


pH = 7,15 Solución 


ACIDOS POLIPROTICOS 


Los ácidos polipróticos son esencialmente equivalentes a una mez- 
cla de ácidos y sus gráficos se representan de un modo análogo. Por 
ejemplo, consideremos una disolución 0,1 M del ácido H,X, con 
Кү = 1077 y К, = 107”. Sin hacer ningún análisis matemático del 
sistema, que es semejante al de los ácidos monopróticos, podemos 
establecer que existen dos puntos del sistema: pH = 3, log C = 1-1 
(punto a) y pH = 7, log С = —1 (punto Б). En disoluciones muy 
ácidas. predomina el H,X y está presente соп una concentración de 
0.1 M esencialmente (curva 1, Fig. 8.3). A la derecha del punto del 
sistema a, el log [Н,Х] disminuye con una pendiente de —1. НХ” 
predomina solo en la zona entre los puntos del sistema y disminuye 


O dy -2:213: ADO бү Ж.Б 9 40 1112: 344,44 
pH 


FIGURA 8.3. Diagrama de la variable fundamental рага el sistema Н,Х--НХ”--Х 5: 
К, =10x 107°, К,-10х 1077. С, =01 М. 
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a la izquierda del punto a y a la derecha del punto b (curva 2). X” 7 pre- 
domina para valores básicos de pH (a la derecha del punto b) y dis- 
minuye a la izquierda del punto b con una pendiente de +1. Real- 
mente, cuando la curva X” ” se amplía a la región de pH, en la que 
predomina el Н,Х, su pendiente cambia a +2. Análogamente, cuando 
la curva Н,Х alcanza la región en la que predomina X” > su pendiente 
cambia a —2. Estos cambios se muestran en el gráfico, pero tienen 
poca importancia práctica. puesto que las intersecciones de interés 
caen hormalmente bastante por encima de estos puntos. La Fig. 8.3, 
con las líneas usuales para el log [H*] y el log [ОНТ]. es una repre- 
sentación gráfica del sistema Н,Х--НХ- =A 

Ejemplo 8.5. Calcular el pH de una disolución 0.1 M de Н,Х. ¿Cuál 
es ја [X77 ] en esta disolución? 

El nivel cero es Н,Х y H,O y la condición del protón es 


[H+] = [HX7] + 21х77] + [ОН] 
Obsérvese que aparece un 2 delante del término [X77] porque esta 
especie contiene dos protones menos que el nivel cero. Análogamente. 
una especie que contenga dos protones por encima del nivel cero deberá 
multiplicarse рог 2. Examinando las intersecciones con la línea H+, 
vemos que las curvas de ХГ y OH” caen muy por debajo de la curva 
de HxX”. de modo que 


[HX] > [X] + [OH] 
y [HX”] + 2[X"7]+ [OH] ~ [НХ] 
La condición del protón se transforma en 
log [H+] = log [HX”] 
que se verifica a un pH = 2,0. Solución. 
Para este pH 
log [X77] = —7.0 
[X77] =10 х 10-7 М Solución 
Observese que las aproximaciones supuestas en la solución numérica 
de los problemas sobre ácidos dipróticos pueden verse con gran rapi- 
dez en el gráfico del sistema. 
Ejemplo 8.6. Calcular el pH de una disolución de NaHX 0.1 M. 
El nivel cero es НХГ y H,O y la condición del protón es 
[H*] + [Н.Х] = [X7] + [ОН] 
A partir del gráfico vemos que la[H,X] > [H*] yla[X”7] > [OH7]. 
La intersección de las líneas de interés es 
log [Н,Х] = log [X” 7] 
pH =5.0 Solución 
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Ejemplo 8.7. Calcular el pH de una disolución de Ма,Х 0.1 М. 
El nivel cero es X77 y H,O y la condición del protón es 


[H+] + [HX] + 2[H,X] = [ОНГ] 
Сото la [HX] > [H,X] + [H*]. la intersección buscada es 
log [НХ-] = log [ОН-] 
pH =10.0 Solución 


Ejemplo 8.8. Calcular el pH de una disolución preparada dilu- 
yendo 0.1 moles de (NH,),X hasta un litro con agua. 


Punto del sistema 
МН, , NH) 


log C 


0 1 2 3 4 5 6 7 В 9 10 11 12 13 14 
pH 


FIGURA 8.4. Diagrama de la variable fundamental para los sistemas 
H,X-HX"oX7 : Кү = 10 x 10% К = 10x 107 С, = 01 M. 
МНА? —NH;: K, = 5 х 10719, Сун, = 0.2 M. 


Como hemos añadido otro sistema ácido-base (МН, — МН) al 
problema, debemos dibujar en nuestro gráfico las curvas que lo re- 
presentan (Fig. 8.4). Obsérvese que el punto del sistema en nuestro 
caso (NH¿*—NH5) es pH = 9,3, log C = —0,7, porque la concen- 
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tración total de la especie amoniaco es 0,2 M (y log 0,2 = —0,7). La 
condición del protón es 
[H*] + [HXT] + 2[H,X] = [NH;] + [ОНТ] 
Con las aproximaciones 
ЇНХ-1» [H,X]+[H*] y  [NH3]>[OH”] 
La intersección buscada se tiene para 
log [НХ-] = log [NH;] 
pH =8,0 Solución 


El lector apreciará que este último problema no es precisamente 
sencillo y que la aparente facilidad de su resolución demuestra la uti- 
lidad del método gráfico para la resolución de problemas. Cuando 
los puntos del sistema están próximos entre sí, de modo que las líneas 
están cercanas, puede ser necesaria una representación más cuidadosa 
de las diferentes líneas (mediante cálculo punto a punto a partir de 
las expresiones de las constantes de equilibrio). Pero, una vez dibujado 
el gráfico, los cálculos se hacen como antes y pueden incluirse cuando 
sean necesarias las correcciones por la proximidad de las líneas, que se 
calculan mediante los factores dados en la Tabla 8.1. Este método 


1,0 
0,8 
0,6 
0,4 


0,2 


0 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14 
pH 


FIGURA 8.5. Diagrama de distribución para el sistema НА —А 7, К, = 
1,0 х 1075, a, es la fracción del ácido total que se presenta como HA y ац es 
la fracción que se presenta como A”. 
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puede ampliarse también a problemas en que intervienen ácidos tri- 
próticos, mezclas de ácidos, etc., utilizando exactamente las mismas 
técnicas. 


DIAGRAMAS DE DISTRIBUCION 


Otro diagrama que se utiliza con frecuencia para representar los 
sistemas ácido-base y de ion complejo es el diagrama de distribución. 
Este diagrama muestra la fracción de la cantidad total de una sus- 
tancia que se encuentra en una forma dada en función de cierta 
variable, como el pH. Por ejemplo, la Fig. 8.5 muestra el diagrama 
de distribución correspondiente al ácido HA. A partir del diagrama de 
la variable fundamental puede calcularse fácilmente un diagrama 
de distribución, determinando la concentración de cada especie a un 
pH dado y calculando entonces la fracción presente de cada especie. Por 
ejemplo, refiriéndonos a la Fig. 8.1 y a un pH de 4, vemos que la 
[HA] = 0,09 M y la [A7] = 0,01 M, de modo que de la cantidad 


0 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14 
pH 


FIGURA 8.6. Diagrama de distribución para el sistema H,X—HX”"—X”", 
K, = 1,0 х 1073, К, = 1,0 х 1077. ay es la fracción del ácido total que se 
presenta como H,X, о; es la fracción que se presenta сото НХ y a, es la frac- 
ción presente como ХТ. 
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total de ácido presente la fracción, хү, que se encuentra en forma sim- 
plemente ¡onizada A”, es 


a [A] _001_ 
5 [A7]+[HA] 0107 


La representación punto a punto a diversos pH. da el diagrama de 
distribución. La Fig. 8.6 es el diagrama de distribución para el Н,Х *. 
Los diagramas de distribución son convenientes para representar vi- 
sualmente un sistema, mostrando fácilmente qué especie predomina. 
Sin embargo. no pueden utilizarse para resolver la mayoría de los 
problemas y realmente proporcionan menos información que los dia- 
gramas de la variable fundamental. 


0.1 


8-3. PROBLEMAS DE PRODUCTOS DE SOLUBILIDAD 


DIAGRAMAS DE VARIABLE FUNDAMENTAL 


Los métodos gráficos pueden aplicarse también a los equilibrios 
de solubilidad. Por ejemplo. supóngase que deseamos representar grá- 
ficamente el sistema Mg(OH), Ма”?-ОН (la К, del Mg(OH), es 
1 х 10:11), Podemos escoger al pH como variable fundamental (o. 
igualmente bien. pOH). El sistema está regido por la expresión del 
producto de solubilidad: 


[Mg* *][OH7]? = 1 x 107" (8.18) 
Calculemos ahora el log [Mg * *] y el log [ОН ] en función del pH. 


Utilizando como antes la expresión de K „- se puede calcularellog[ OH” | 
en función del pH así 


log [ОНТ] = —14 + pH (8.6) 
Para calcular el log [Mg* *] tenemos el logaritmo de (8.18) 
log [Mg”*] + 2 log [ОН] = —11.0 
log [Mg* *] = —11.0— 2 log [OHT] = — 11.0 + 28.0 — 2 pH 
log [Mg* *] = 17.0 — 2 pH (8.19) 


* Otro método para representar diagramas de distribución utiliza una linca repre- 
sentaliva para la fracción de cada una de las especies «¿e modo que existirá una linea 


рага H,X. otra para HX (чие за creciendo. pasara per un pico cuando el pH = 5 
y luego disminuirá) y otra linea рага X Гэрлээ que hemos escogido. que repre- 
senta las líneas correspondientes a los lines coto sonas. de modo que la fracción de 


las especies presentes como НХ. х, es la distancia entro das dos líneas limites. tene 
la ventaja de utilizar un número menor de curvas, lo cual hace que se tengan gráficos 
menos complicados en los casos en que existan muchas especies. 
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Podemos dibujar esta recta calculando dos puntos cualesquiera que 
satisfagan (8.19) y uniéndolos entre si. Por ejemplo. para un pH = 9 


log [Mg**] = 17 — 19) = —1 etc. 


En la Fig. 8.7 puede verse el diagrama de la variable fundamental 
para el sistema Mg(OH), Mg? *---OH 7. 

Ejemplo 8.9. Una disolución contiene inicialmente 0.1 М de Mg” *. 
¿Qué concentración de Mg? * queda sin precipitar cuando se lleva la 
disolución а un pH de 10? ¿Qué fracción del Mg” * precipitó? 

A partir de la Fig. 8.7 vemos que para un pH = 10.ellog[Mg**] = 


~ 3.0. о sea, 


[Mg**] =1,0 > 1073 М Solución 


log C 


0 4 2o 83. 4 5° 1:6 r AE 9 10 11 12 13 14 
pH 
FIGURA 8.7. Diagrama de la variable fundamental para diversos hidróxidos 
metalicos. 
La fracción del Mg” * que quedó sin precipitar es. por tanto. 
еж ДОТ? 
0.1 
de modo que la fracción precipitada es 1,00 — 0,01 = 0.99. 
Ejemplo 8.10. Cuando se equilibra con agua un exceso de Mg(OH ), 
sólido, ¿cuál será la concentración del Mg* у del OH” en la diso- 
lución resultante? 


= 0.01 
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Este es un problema de solubilidad del Tipo 1. Para resolver de- 
bemos escribir alguna ecuación en la que aparezcan tanto el Mg** 
como el OH” satisfaciendo las condiciones del problema (igual que 
escribiamos la condición del protón еп los problemas ácido-base). 
Por ejemplo, la condición de electroneutralidad de esta disolución es 


[Mg**] =3[0H7] 
o sea 
log[Mg* *] = log [ОНУ] — log 2 
log [Mg++] = log [ОН-]— 0,3 


Debemos hallar sobre el gráfico el punto que satisfaga esta ecuación. 
La línea de trazos situada ligeramente por debajo de la línea OH” es 
la correspondiente al log [ОН] —0,3 y, por tanto, cruza a la línea 
del log [Mg* *] en el punto que es solución del problema. En el grá- 
fico se ve que 


[Mg**]=1,3x 10*M  [OH7]=26x 10-* М Solución 


SEPARACIONES 


En la Fig. 8.7 hemos representado las líneas que representan las 
constantes del producto de solubilidad del Fe(OH),, Fe(OH), у AL(OH),. 
El lector puede comprobar que es correcta dicha representación. Utili- 
zando diagramas como éste, en el que intervienen varios sistemas, 
puede predecirse si tendrán o no éxito las separaciones de los ¡ones 
metálicos por precipitación de uno de ellos y no de los demás y se pue- 
den calcular las condiciones en que dichas separaciones serán completas. 

Ejemplo 8.11. Un analista tiene una disolución que contiene 
AI*** y Fe*** con una concentración igual de 107? M para ambos. 
¿A qué pH será más completa la separación de estos metales si solo 
precipita el Ее(ОН)»? ¿Qué concentración de Fe*** quedará sin pre- 
cipitar a este pH? 

Examinando la Fig. 8.7, vemos que en tanto el pH sea menor de 1,5 
no precipitará ningún ion metálico. A un pH próximo а 1,8, empieza 
a precipitar el Fe(OH), de una disolución 107? М (log [Fe***] = —2). 
El A1*** no empieza a precipitar de esta disolución hasta que el pH 
es próximo a 4. Si se fija el pH a un valor un poco por debajo de 4, no 
precipitará Al*** у la [Fe***] disminuirá (leyendo en la línea de 
pH = 4) hasta 2,5 х 10°? M (es decir, log [Fe***] = —8,6). Por 
tanto, la mejor separación del Fe*** del A1*** en la disolución 
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puede realizarse ajustando el pH a 4 (o un valor ligeramente más ácido, 
para estar seguros)*. 

Los métodos gráficos pueden aplicarse también a otros precipita- 
dos como el СаЕ,. La expresión del K,, para el CaF, es 


[Ca** [FP = К, =4 x 107" (8.20) 


Рага dibujar un gráfico de este sistema debemos escoger primero una 
variable fundamental. En este caso la elección lógica es o bien pCa** 
о pF” (recordando que «р» es una abreviatura de —log). Supóngase 
que tomamos como variable fundamental pF”. Tomando logaritmos 
en (8.20) 


log [Ca**] + 2 log [F7] = —10,4 
log [Ca**] = —10,4 — 2 log Е |--104-2рЕ” (8.21) 


o 


-1 


(7 


-3 


log C 


-7 


-8 5 
0 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 


FIGURA 8.8. Diagrama de la variable fundamental para el sistema CaF solido) 
—Ca**—F"—HF. 


* El lector debe darse cuenta que pueden intervenir otros factores que hagan la se- 
paración menos completa que la predicha por los cálculos basados en la K,,. Además 
de las correcciones por actividad, que pueden hacer que nuestros cálculos sean ligera- 
mente erróneos, otros factores como el «atrapamiento» de algunos Al*** dentro o en 
la superficie del precipitado (llamado coprecipitación), pueden hacer que la separación 
no sea buena. Sin embargo, el cálculo que acabamos de hacer dará al experimentador 
una base desde la que iniciar algunos ensayos para ver si la separación es posible. 
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El diagrama del log C en función de pF” para este sistema puede verse 
en la Fig. 8.8. 

Ejemplo 8.12, Calcular la [Ca**] en una disolución preparada 
agitando un exceso de CaF, sólido con agua (despreciando la basi- 
cidad del F7). 

Como solo se disuelve СаР,, 


СаЕ, (solido, Са** + 2Е^ 
y, por la condición de electroneutralidad, 
[Ca**] =4[F”] 
log [Ca**] = log [F7] — 0,3 
log [Ca**] = —3,7 = —4,0 + 0,3 
[Ca**] =2 x 107* М Solución 


Los problemas en que interviene un exceso de F” (problemas 
Tipo 2) pueden resolverse calculando el valor que prevalece de pF” 
y leyendo el valor correspondiente de la [Ca**] en el gráfico. 


8-4. EQUILIBRIOS ACIDO-BASE Y DE SOLUBILIDAD 
EN COMPETENCIA 


Los diagramas de la variable fundamental pueden utilizarse para 
resolver problemas en los que interviene la solubilidad de un precipi- 
tado que contiene una base aniónica, como el F~. en disoluciones 
ácidas. Deben incluirse en el gráfico del sistema otras líneas para re- 
presentar cualquier equilibrio adicional. 

Ejemplo 8.13. Calcular la solubilidad del CaF, en una disolu- 
ción de pH = 0 (es decir, HCl 1 M). 

La solubilidad del CaF, será mayor en esta disolución ácida de- 
bido a la reacción del F”. formado cuando se disuelve el CaF,, соп 
el H* que forma el HF débilmente ionizado. Debemos entonces con- 
siderar la expresión de K, 


[Н+ Е] 
[НЕ] 


y añadir una línea a nuestro gráfico para el loe [HF]. Tomando lo- 
garitmos en (8.22). se obtiene 


log [H*] + log [F7] — log [HF] = —3.22 


=K, =6 x 1075 (8.22) 


o bien 
log [HF] = 3,22 — pF- — pH (8.23) 
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En este caso, como el pH = 0, la expresión anterior se reduce a 
log [HF] = 3,22 — pF” 
Esta linea se indica en la Fig. 8.8. 
Para resolver el problema. hacemos uso de la ecuación del ba- 
lance de material. Como todo el Ca** y todas las diferentes formas 


del fluoruro proceden del СаЕ, (con los dos iones fluoruro producidos 
por cada calcio) 


[Ca**] = [Е] + [HFD 
о sea 
log [Ca++] = log ([Е-] + [НЕ]) -— 0,3 (8.24) 


Puesto que la línea del HF está muy por encima de la línea de F” a 
un pH nulo, 


[HF] > [F7] о [HF] + [Е] ~ [HF] 
y hemos de buscar el punto de intersección en el que 
log [Са* *] = log [HF] — 0,3 (8.25) 
Esta intersección está señalada como punto a en la Fig. 8.8. y 
log [Ca**] = — 1,55 
solubilidad = [Ca**] =3 х 107? М Solución 

Ejemplo 8.14. Calcular la solubilidad del CaF, en una disolución 

de pH = 2 (es decir, НСІ 0,01 M). 


La aplicación de (8.23) indica que la línea del log [HF] viene dada 
por la ecuación 


log [HF] = 1,22 — pF” 
Esta línea se ha representado también en la Fig. 8.8. Podemos aplicar 


de nuevo (8.24) y resolver el problema despreciando la [F”]*. El 
resultado es la intersección marcada con b y 


log [Ca**] = —2,9 
solubilidad = [Ca**] = 1,3 х 107? М Solución 
Ejemplo 8.15. Calcular la solubilidad del CaF, en una disolu- 
ción de pH = 4. 
* La línea Е, por debajo de la linea HF alrededor de 1,2 unidades. contribuirá 


con menos de 0.04 unidades a dicha línea (véase Tabla 8.1) y resulta despreciable para 
todos los fines prácticos. 
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Utilizando el procedimiento enseñado anteriormente, podemos cons- 
truir la línea correspondiente al log [HF] a un pH de 4. En este caso, 


[Е] > [НЕ] у 108 ((HF]+[F”)) =log [F] 


de modo que el resultado en este caso es esencialmente el mismo que 
el del Ejemplo 8.12. 

En conclusión, el procedimiento para resolver estos problemas exige 
(1) idear un método de representar una línea que exprese en función de 
la variable fundamental el equilibrio que se desea y (2) formular alguna 
expresión que pueda aplicarse al diagrama y que contenga las concen- 
traciones de las especies presentes en la disolución. Naturalmente, exis- 
ten algunos problemas en los que las relaciones referidas no son tan 
evidentes como en los ejemplos precedentes. Supóngase, por ejemplo, 
que deseamos la solubilidad del CaF, en agua teniendo en cuenta la 
basicidad del F7. En este caso no se conoce ni la [HF] ni la [H*] 
(ni la [ОНТ ]). ¿Qué debemos hacer? Un método podría ser escribir 
las ecuaciones adicionales que interesen 


DEED =K, = E (8.26) 
y las ecuaciones de balance de materia e iónico (despreciando el H*) 
2[Ca**] = [F7] + [OHT] (8.27) 
2[Ca**] = [F7] + [HF] (8.28) 

Combinando (8.27) y (8.28), se tiene 
[HF] =[OH 7] (8.29) 

y, utilizando (8.26), 

ч = E (8.30) 


El logaritmo de (8.30) proporciona la expresión necesaria para repre- 
sentar el log [ОН ] en función del рЕ y (8.27) proporciona a su vez 
la expresión necesaria para localizar el punto de intersección que se 
desea. Se deja para el lector completar este problema y la prueba de 
que la basicidad del ion fluoruro no es significativa en este caso. 


8-5. PROBLEMAS SOBRE IONES COMPLEJOS 
DIAGRAMAS DE VARIABLE FUNDAMENTAL 


En nuestro estudio previo de los iones complejos (Capítulo 5) con- 
siderábamos solo aquellos casos en los que el agente complejante es- 


Métodos gráficos 143 


taba en un exceso tal, que solo habia que considerar las especies con 
mayor coordinación del ion complejo. Por ejemplo, vimos el caso del 
Со * en presencia de un gran exceso de amoniaco, de modo que la 
especie predominante era el Си(МН,), * * у solo teníamos que consi- 
derar el equilibrio 


Cu** + 4NH, => Са(МНУ, "7" (8.31) 


Podemos preguntar en qué condiciones es el Си(МН,),77 la única 
forma significativa presente del complejo cobre-amoniaco y en qué 
condiciones estarán presentes en cantidad apreciable otras especies de 
menor número de coordinación, сото el Cu(NH;z),**, Cu(NHs),** 
y Cu(NH;,)**. Para responder estas cuestiones debemos considerar 
los equilibrios adicionales 


Cu** + ЗМН, => Cu(NH),** (8.32) 
Си++ + 2NH, => Cu(NHj3),** (8.33) 
Cu** + NH, =æ Cu(NH))** (8.34) 


estando representado cada uno de ellos por la expresión de la constante 
de equilibrio adecuada*, Nuestro problema entonces consiste en re- 
solver las siguientes expresiones de la constante de equilibrio para la 
concentración de cada especie en función de las concentraciones del NH, 


a =1,35 х 10* (8.35) 
аа = 41х10 (8.36) 
кашла =3,0 х 1010 (8.37) 
меана. =39 х 102 (8.38) 


Aunque estos cálculos pueden realizarse sin demasiada dificultad ma- 
temática, es más sencillo el método gráfico. Escojamos como nuestra 
variable fundamental el рМН,(-1о6 [NHjz]) y calculemos ahora la 
concentración de cada especie. Un procedimiento podría consistir en 
tratar este problema como tipo de ácido poliprótico (escribiendo las 
constantes de formación escalonadas) y dibujar curvas análogas a la 


* En lugar de considerar el equilibrio de formación total, podemos considerar al- 
ternativamente la formación escalonada de los iones complejos, como, por ejemplo, 


Cu(NH5)** + NH, 2 Cu(NH)),** 


y las constantes de formación correspondiente. 
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de un ácido poliprótico. Como las constantes de formación son nor- 
malmente muy próximas numéricamente. este gráfico puede ser com- 
plicado y tedioso de construir. Intentemos otro procedimiento. Su- 
pongamos arbitrariamente una concentración de Cu** sin formar 
complejo de, por ejemplo, 1075 М. Una vez fijada esta concentración, 
todas las ecuaciones anteriores se transforman en rectas cuando se 
dibuja en un diagrama log С--рХН,. Tomando logaritmos en (8.35). 
se obtiene 


log [Cu(NH,)**] -4.13 + log [Cu**] + log [МН] 
о. puesto que log [Cu**] =—8 y pNH, = —log [NH], 
log [Cu(NH,)**] = — 3.87 — pNH, (8.39) 


Esta ecuación se ha representado como línea 1 en la Fig. 8.9. Análo- 
gamente, a partir de las otras ecuaciones. obtenemos 


log [Cu(NH;),**] = —0.39 — 2pNH, (8.40) 
log [Cu(NH,),**] = 2.48 — 3pNH, (8.41) 
log [Cu(NH5),**] = 4,59 — 4pNH, (8.42) 


y podemos representarlas como las líneas 2. 3 y 4. A partir de este 
gráfico podemos decir a simple vista qué especie predomina a cada 
[NH5]. La especie tetracoordinada, Cu(NH3),* *. predomina a valores 
de pNH, por debajo de 2 o a concentraciones de amoniaco mayores 
que 0,01 М, aunque existen cantidades apreciables de la especie tri- 
coordinada hasta concentraciones de amoniaco de 1 M. А concentra- 
ciones de amoniaco inferiores а 1075 M predomina la especie sin 
complejar. 

El lector puede discutir ahora estos resultados, ya que están ba- 
sados en la hipótesis arbitraria de que la [Cu* *] era de 1075 M. ¿Qué 
pasará si valiese realmente 10712 М? Como las variaciones en la [Cu* *] 
(es decir. la linea 0) harán desplazarse todas las lineas hacia arriba o 
hacia abajo en la misma cantidad (como si las líneas 0, 1, 2. 3 y 4 
estuviesen unidas rígidamente entre sí y pudiesen deslizarse vertical- 
mente hacia arriba o hacia abajo sobre los ejes coordinados), las con- 
centraciones relativas de las diferentes especies permanecerán sin mo- 
dificar ante los cambios en la | Си” “|, Por tanto. solo se necesita para 
estos cálculos escoger una concentración conveniente. 


DIAGRAMAS DE DISTRIBUCION 


Utilizando el diagrama de la variable fundamental, podemos hacer 
un diagrama de distribución que indique la fracción del cobre total, 
Cro Presente en cada especie, a una concentración dada de | ЧН, |. 
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log C 
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PNH; 


FIGURA 8.9. Diagrama de la variable fundamental para el sistema de ion 
complejo cobre(11)-amoniaco. 


Por ejemplo, la fracción del cobre total presente como Cu(NH3)4* *, 
Ва. viene dada por 
_ [Cu(NH;) 7) 


Ba Cuota (8.43) 
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FIGURA 8.10. Diagrama de distribución para el sistema de ion complejo 
cobre(I1)-amoniaco. Las fracciones del собге(И) total presente sin formar 
complejo y cómo las especies coordinadas 1. 2. 3 о 4 veces fo, В,. Bas Ba y Ba. 
respectivamente, vienen dadas por las distancias entre las líneas límites. 


Refiriéndonos a la Fig. 8.9. vemos que para un рМН, = 0 
[Cu(NH),**] =3,9 x 10* M 
[Cu(NH3),**] = 3,0 x 10? M 
[Cu(NH ),**] =0.4 M 
[Cu(NH,)**] = 1.4 x 107* M 
[Cu**] = 107° M 


Стола = [Cu(NH),**] + (СЫН), **] + +- [Cu**] 
Сла = 3.93 х 10* M 
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Por tanto, para un рМН, -0, 
3,9 х 10° 


В. = 0,992 
Total 
2 
Az 3.0 х 10 — 0.008 
Стока 
que baja hasta 
Bo = L 225x107" 
9 Стог 1 i 


Los cálculos semejantes a éste para valores diferentes de pNH, permi- 
ten la construcción del diagrama de distribución indicado en la Fi- 
gura 8.10. 


DIAGRAMA n 


Otro tipo de diagrama que es utilizado con frecuencia por los que 
trabajan en el campo de la química de los iones complejos es el dia- 
grama ñ. A ñ se le llama número medio de ligandos y se define como 
el número medio de grupos ligandos adheridos al ion metálico central 
para una concentración dada del ligando*. Por ejemplo, refiriéndonos 
a la Fig. 8.9 u 8.10, vemos que para un pNH, de 7 el número medio 
de ligandos es próximo a 0, mientras que para un рМХН, de 1, я es pró- 
ximo a 4. Para otros valores de pNHj. podemos calcular valores de ñ 
a partir del diagrama de distribución. Podemos calcular Ā a partir de 
la ecuación 


п = (0)Во + (8, + (2)В› + (3)В› + (4)8, (8.44) 


Busquemos los valores de f en el diagrama de distribución y luego 
calculemos A. Por ejemplo. para un рМН, = 3, vemos que ß4 = 0,05, 
Ba = 0,27, Ba = 0,53. Bi = 0,14 y Po = 0,01. Por tanto, 


п = (010,01) + (10,14) + 2(0,53) + 3(0,27) + 4(0,05) 
п =2,11 


Utilizando cálculos como éste para diferentes valores de рМН, se ha 
construido la Fig. 8.11. 

Los diagramas ñ son útiles para la determinación experimental de 
las constantes de formación de los iones complejos. El número medio 
de ligandos es precisamente la concentración total del ligando coordi- 
nado con el metal dividida por la cantidad total de ion metálico aña- 


* A я ве le llama a veces función de formación de Bjerrum, según el nombre de uno 
de los primeros investigadores en el campo de la química de los iones complejos que apreció 
la importancia de la formación escalonada de los iones complejos. 
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FIGURA 8.11. Diagrama й para el sistema de ion complejo cobre(I!)- 
amoniaco. 


dida a la disolución. Por ejemplo, si añadimos C, moles por litro de 
МН; a una disolución y añadimos Cy moles por litro de cobre y vemos 
que la concentración del amoniaco libre (no coordinado) en la diso- 
lución resultante es [L], entonces el número total de moles de amo- 
niaco en forma de complejo es C¿—[E] y el número medio de ligandos es 


С. 
См 


Experimentalmente, sabemos cuántos moles de metal у de ligando 
añadimos а la disolución y el problema de hallar я se reduce a encon- 
trar la concentración del ligando libre [L], lo cual puede hacerse de 
diversas maneras. Entonces, puede construirse experimentalmente un 
diagrama й. El problema del investigador consiste en calcular las cons- 
tantes de estabilidad para las diversas especies de iones complejos 
a partir de este diagrama. 


й = (8.45) 


8-6. CONCLUSIONES 


Los métodos gráficos son útiles para la resolución de problemas 
de equilibrio, para permitir el examen visual de las condiciones de una 
disolución y para representar un sistema en un amplio margen de 
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condiciones. Otro tipo de diagrama que es particularmente útil para 
representar sistemas de oxidación-reducción es el diagrama del área 
predominante. En un sistema de oxidación-reducción pueden estar pre- 
sentes diferentes especies dependiendo del potencial y del pH de la 
disolución. Por ejemplo, entre las especies posibles en el sistema plomo * 
podemos incluir Pb, Pb* *, РЪ(ОН),, РЬО,, НРЬО,, etc. Un diagrama 
potencial-pH puede servir de ayuda para representar visualmente esta 
clase de sistema en un margen de condiciones. El lector interesado 
puede referirse a los diferentes estudios de clase de diagrama que se 
encuentran en la literatura. 


PROBLEMAS 


8.1. Construir un diagrama de log C en función del pH para los 
siguientes sistemas ácido-base. 


(a) 0,10 M HNO, (b) 0,10 M H,CO, 
(с) 0,10 M HPO, (d) 0,20 M NH,Cl 
8.2. Utilizando los diagramas construidos en el Problema 8.1, 


calcular el pH y la concentración de todas las especies en las disolu- 
ciones siguientes. 


(a) 0,10 M KNO, (e) 0,10 M(NH,),CO, 
(b) 0.05 M KNO, y (f) 0.10 М Ма,СО, 

0,05 M HNO, (е) 0,10 M Ман,РО, 
(c) 0,10 M NaHCO, (h) 0,10 M Na, HPO, 
(d) 0,10 M NaHCO, у (0) 0,10 M Na,PO, 

0,20 M NH,CI 0) 0,10 M (NH,),HPO, 
(k) 0.10 M Na,PO, у (1) 0,10 М Ман,РО, y 

0.20 M МН,С1 0.20 M МН,С1 


8.3. Dibujar diagramas de distribución para los sistemas del Pro- 
blema 8.1. 


8.4. Utilizando los valores de К,, de las sustancias siguientes, 
BiS}, FeS, NiS, CdS, PbS, ZnS, CoS, MnS; los de К, y К, para el 
Н,5: y admitiendo que la disolución está saturada en Н,5 ((Н,5| = 
0,10 M). 

(a) Representar un diagrama de log C en función del pH para 

valores de pH de —2 a 9 en el caso de los metales anteriores 
en una disolución saturada de Н, 5. 

(b) Utilizar este diagrama para hallar: 

(1) El intervalo de valores de pH para la separación del Fe? * 
y el Mn** si ambos se encuentran en una concentración 
de 0,01 M. 


150 Equilibrio químico 


(2) El intervalo de valores de pH para la separación del Ее? 
y el Mn? * si la [Fe**] = 0,01 M y la [Mn**] = 0,1 M. 

(3) Cuál de las separaciones siguientes puede hacerse cuanti- 
tativamente: (a) Pb** y Cd** (disoluciones 0.1 М); 
(b) Co** y Zn** (disoluciones 0,1 M): (с) Zn** y Fe** 
(disoluciones 0,01 M). 

(c) La separación de los metales del Grupo 11 de los metales del 
Grupo Ш se lleva a cabo en la marcha analítica cualitativa 
normal en una disolución de НСІ 0,3 M. Si se admite que todos 
los iones metálicos están presentes en una concentración 0,01 M, 
¿qué metales permanecerán sin precipitar cuando la disolución 
se hace 0,3 M en НСІ y se satura con H,S? 


++ 


8.5. Cuando se trata con NH, una disolución de 7077 se forma 


una serie de complejos Zn* *—NH;: 


2п** + NH, = Zn(NH,)** log K, =2,27 
Zo** + 2NH, > Zn(NH,),** log K, = 4,61 
Zn** + 3NH, > Zn(NH,),** log K, =7,01 
Zn** + 4NH, = Zn(NH),** log К, = 9.06 


(a) Representar un diagrama del log С en función del pNH, para 
este sistema. (Tomar log [Zn**] = — 8.00 y representar el log С 
de 1 а — 12 y el pNH, de —2а 10.) 

(b) Representar un diagrama de distribución para este sistema. 

(с) Representar un diagrama л para este sistema. 

(d) Representar f, en función del pNH,. 


8.6. Dibujar un diagrama del log Gen función del рСтО, ~ para 
el Ag,CrO,. 

(a) A partir del diagrama, calcular la solubilidad del Ag,CrO, en 
agua (despreciar la basicidad del ion cromato). 

(b) Añadir en el diagrama líneas para el HCrO,” para valores 
de pH de 1,0, 2,0, 4,0 y 7,0. 

(c) Calcular las concentraciones de las diversas especies y la solu- 
bilidad del Ар,СгО, en disoluciones en equilibrio con Ag,CrO, 
sólido para valores de pH de 1,0, 2,0, 4,0 y 7,0. 


8.7. Dibujar un diagrama del log С en función del pS” 7 para el 

Си$. 

(а) A partir del diagrama, calcular la solubilidad del CuS en agua 
(despreciar la basicidad del топ sulfuro). 

(b) Añadir líneas para el H,S y HS” con valores del pH de 0, 1,0, 
2,0 y 4,0. 

(c) Calcular la solubilidad del CuS en disoluciones de pH 0, 1,0, 
2,0 y 4,0. 
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CAPITULO 9 


SEPARACIONES 
Y OTROS EQUILIBRIOS 


9-1. INTRODUCCION 


Se ha estudiado hasta ahora la aplicación de la teoría del equili- 
brio a las diversas clases de reacciones químicas. En este capítulo 
consideraremos algunos otros tipos diferentes de problemas, entre los 
que se incluyen las separaciones, que son de interés general para el 
químico y se emplean en todas las ramas de la química. El analista 
se enfrenta frecuentemente con el problema de separar los diferentes 
componentes de una muestra antes de que pueda determinar la cantidad 
existente de cada uno de ellos. El químico que investiga la estructura 
de los productos naturales debe aislar primeramente el compuesto 
deseado de las demás sustancias acompañantes. Un químico que ha 
de sintetizar un compuesto debe separar el producto deseado de una 
mezcla resultante de la reacción en la que se contienen otras sustancias. 
Finalmente, en la mayoría de los procesos industriales intervienen las 
separaciones: o bien aislando un constituyente deseado a partir de los 
materiales en bruto o separando mezclas obtenidas en una reacción 
en sus diversos componentes. 

Naturalmente, los métodos de separación se basan en la formación 
de dos fases físicas diferentes, como un sólido y un líquido, un gas y 
un líquido o dos líquidos inmiscibles, en donde el constituyente deseado 
está en una fase y el constituyente (o constituyentes) indeseable(s) 
está(n) en la otra. Finalmente, se separan físicamente ambas fases. El 
método de separación por precipitación se ha estudiado ya. En este 
tipo de separación se hace que el constituyente de interés forme una 
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sustancia insoluble (precipitado), mientras que los otros constituyen- 
tes permanecen en la disolución. El método físico de separación con- 
siste en una filtración: el precipitado con el constituyente deseado 
queda sobre el papel de filtro mientras que pasa la disolución con los 
demás constituyentes. También pueden realizarse separaciones por ех- 
tracción, intercambio iónico, electrólisis y un cierto número de otras 
técnicas. 


9-2. EXTRACCION LIQUIDO-LIQUIDO 
LEY DE DISTRIBUCION 


El método de extracción se basa en la distribución de una sustan- 
cia entre dos liquidos inmiscibles. Líquidos inmiscibles son aquellos 
que no se disuelven uno en el otro; cuando se vierten juntos, no forman 
una sola disolución, como es el caso del agua y alcohol, sino que se 
separan en dos capas diferentes. Ejemplos de líquidos inmiscibles son 
el agua y el tetracloruro de carbono, el agua y el aceite y el agua y el 
mercurio. Si una sustancia llega al equilibrio con dos liquidos inmisci- 
bles se distribuirá por sí misma entre ambos de acuerdo con su solubi- 
lidad relativa en ellos. Si es mucho más soluble en uno de ellos, la mayor 
parte de la misma pasará a la capa correspondiente y podrá aislarse 
separando dicha capa en donde está contenida. Supóngase que agita- 
mos una mezcla de disulfuro de carbono y agua (que son inmiscibles) 
y una pequeña cantidad de yodo. El yodo es aproximadamente 400 veces 
más soluble que un disulfuro de carbono en el agua y, por tanto, el I, 
pasará preferentemente a la capa de disulfuro de carbono. La cuantía 
en que se extrae una sustancia determinada puede hallarse mediante 
el empleo de la teoría del equilibrio. La distribución de una sustancia X 
entre dos fases, o y w, puede representarse por el equilibrio 


X(w) = X(0) (9.1) 


de modo que la expresión de la constante de equilibrio para esta dis- 
tribución (a veces llamada lev de distribución de Nernst) es: 


[х], _ 
[X]. 


Kp (9.2) 


siendo [X], la concentración * de X en el líquido o y [X],, la concen- 
tración de X en el líquido w. Kp es el coeficiente de distribución (a 


* Como en la mayor parte de las demás expresiones de las constantes de equilibrio, 
deberán utilizarse actividades en lugar de concentraciones en el caso de disoluciones 
no ideales. 
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veces llamado coeficiente de reparto). Cuanto mayor sea el coeficiente 
de distribución, mayor cantidad de sustancia pasará a la fase o y más 
completa será la separación. Los fundamentos de las separaciones por 
extracción pueden ilustrarse con algunos ejemplos. 

Ejemplo 9.1. Para la distribución del I, entre el disulfuro de car- 
bono y el agua, Kp = 410, siendo el I, más soluble en el disulfuro de 
carbono (CS,). Se agita 100 ml de una disolución acuosa de yodo 
0,010 М con 10 ml de CS,. ¿Cuál es la concentración de yodo en la 
capa de CS, en el equilibrio? ¿Qué porcentaje del yodo total es ex- 
traído en el CS,? 

Sea х = número de moles de 1, que queda en la capa de agua des- 
pués de la extracción con CS,. Entonces (0,1 litro (0,01 ml/titro) — х) 
moles son extraídos en el CS, 


[1 ]сѕ, 0,001 — х mol/0.01 litro 
15: — 410 = : 
216 х mol/0,1 litro 


(0.001 х) _ 
(x) к 


х= 2,4 х 107° mol 
La concentración en la сара de CS, es 


(0,001 — 2,4 x 107°) mol 
0,010 litro 


0,98 x 107? mol 
0,0010 mol 


= 0.098 M Solución 


% extraido = х 100 = 98% Solución 


En el caso de este sistema, una extracción соп disulfuro de carbono 
elimina la mayor parte del yodo de la capa de agua. La cantidad total 
de material extraido depende de la cantidad de fase extractora utilizada. 

Ejemplo 9.2. Se agitan 100 ml de una disolución de I, 0,010 M 
con 5 ml de CS,. ¿Cuál es la concentración de I, en la capa de CS, y 
qué porcentaje de yodo se extrae del agua? 

Se aplican las mismas expresiones que en el Ejemplo 9.1, excepto 
que la concentración en la capa de CS, es 


= (0,001 — х) mol 
2Jcs, 0,005 litro 


(0,001 — х) mol/0,005 litro _ 


х mol/0,1 litro 19 
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x = 4,6 x 107° mol (quedan en el agua) 


0,954 х 107? mol 


z кш Ё ( a 
Ї!, Jos, 0.005 litro 0.19 M Solución 


0,95 x 107? mol 


0.0010 шо| х 100 =95% Solución 


90 extraido = 


Se extrae menos yodo cuando disminuye el volumen de la fase ex- 
tractora. 

Ejemplo 9.3. La fase acuosa última del ejemplo anterior se ex- 
trae otra vez con una cantidad adicional de 5 ml de CS,. ¿Cuántos 
moles de 1, se extraen? ¿Qué porcentaje total de yodo se extrae con 
las dos porciones de 5 ml de CS,? 

Si llamamos y = cantidad de /, que queda en el agua, la concen- 


(46 х 1075 — у) mol 
0,005 litro 


(4,6 х 1075 — y)/0,005 . 
у70.100 > 


tración en la fase CS, es 


410 


у = 2,1 х 107% moles (quedan en el agua) 


Luego los moles extraídos en la segunda porción de 5 ml de CS, son 
4,4 х 1075 moles. El número total de moles de yodo extraido en las 
dos extracciones es 0,999 х 1077 moles, o sea, el total extraido es 
el 99,9 por 100. Obsérvese que se extrae más con dos porciones sucesivas 
de 5 ml que con una sola porción de 10 ml. 

El principio de las extracciones repetidas es más importante aún 
cuando el coeficiente de reparto es más pequeño. 


EQUILIBRIOS DE IONES COMPLEJOS 


Los métodos de extracción pueden aplicarse también a la sepa- 
ración de iones metálicos. Las especies que contiene el ion metálico 
que se extrae de la fase acuosa mediante una fase orgánica deben exis- 
tir en forma de especies neutras, puesto que no existen ¡ones en la 
mayoría de los líquidos orgánicos utilizados como extrayentes, entre 
los que citaremos el cloroformo, el tetracloruro de carbono y el benceno. 
La especie puede ser a veces un ion complejo simple. Un método fre- 
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cuente de separar el Мегго(ТП) de otros muchos iones metálicos con- 
siste en extraer una disolución de los iones que es 6 M en НСІ con éter 
dietílico. El hierro en esta disolución está en la forma del complejo 
neutro HFeCl,, que es muy soluble en la capa de éter. En esta disolu- 
ción existen otros muchos metales iónicos en forma de especies car- 
gadas y no se extraen en la capa de éter. 

Un método interesante de separar iones metálicos se fundamenta 
en la extracción de complejos quelatos neutros (véase Capitulo 5) de 
iones metálicos mediante líquidos orgánicos. En esta técnica se agita 
una disolución acuosa del ion metálico con un líquido que contiene 
el agente productor de quelatos. Dicho agente, HX, se distribuye entre 
el agua y la fase orgánica y produce la formación del quelato metáli- 
co, МХ,, que es extraída en cierta cantidad en la fase orgánica. Por 
ejemplo, la 8-hidroxiquinoleína (llamada a veces oxina), es un agente 
productor de quelatos bidentados con la estructura 


OH 

N 
49 
NZA 


La forma simplemente ionizada de la 8-hidroxiquinoleína reacciona 
con muchos iones metálicos para formar especies no cargadas que 
puedan extraerse mediante cloroformo. Por ejemplo, con Mg**, la 


especie formada es 
Da E 
a 8 


Los cálculos sobre el equilibrio de estas extracciones pueden resultar 
muy complicados porque en ellas intervienen varios equilibrios dife- 
rentes. Por ejemplo, debe considerarse a la vez la distribución del agente 
que produce el quelato, HX, y la del quelato metálico MX,, entre la 
fase acuosa y la fase orgánica: 


(НХ), = (НХ), (НХ) [НХ], --Кунх (9.3) 
(МХ,),, = (МХ,), [MX,J,/[MX,],, = Комхл (9.4) 


Además, debe considerarse la constante de estabilidad del quelato 
metálico 


M*+nX" 2MX, —[MX,),/[M*"1,.IX "1 = Kua (9.5) 

lo mismo que la constante de acidez del agente que produce el quelato 
HX = H*+X” {НДХ НХ], = К, (9.6) 

Normalmente, no se consideran las disociaciones de НХ y МХ, ер la 


н+50;- 


H*SO,” 


(a) 


-СН-СН,-СН-СН,- 


Э So, H* 


SO, "H* —CH-CH,— 


CI- +(CH,),N 


N(CH4 ), + CI- 


мсн) „+ CI- 
CH- +(CH,),N 


—CH—CH:—CH— Сн; — 


сн, 
CH¿N-CH,* CI- 
Ц 
CH, 


(b) 


-СН-СН»- 


FIGURA 9.1. Representación de (a) una resina de intercambio 
catiónico y (b) una resina de intercambio iónico. 
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fase orgánica, puesto que no suele producirse ninguna ionización en 
cantidad apreciable en los líquidos orgánicos que suelen utilizarse. 
Cualitativamente, la cantidad en que se extrae una especie metálica 
dada dependerá de la concentración del agente que produce el quelato, 
del pH y del valor de las diversas constantes de equilibrio que rigen 
la extracción. Cuando se considera la separación de dos metales di- 
ferentes, ambos a partir de quelatos que pueden extraerse, con fre- 
cuencia es posible calcular las condiciones en las que se extraerá un 
ion metálico mientras no se extraerá algún otro. Aunque los cálculos 
adicionales de este tipo sobrepasan el objeto de nuestro estudio, el 
lector interesado puede hallar diversas referencias que contienen cálcu- 
los detallados de este tipo y que dan numerosos ejemplos de esquemas 
de separación prácticas (véase también el Problema 9.4). 


9-3, INTERCAMBIO IONICO 
EQUILIBRIOS DE INTERCAMBIO IONICO 


Los equilibrios de intercambio iónico son ejemplos de reacción 
sólido-disolución. Una resina de intercambio iónico es una red orgáni- 
ca que contiene ciertos grupos los cuales pueden atraer y -retener а 
cationes o iones. Por ejemplo. una resina de intercambio iónico puede 
representarse por Res—SO,”H*, en donde Res indica la estructura 
orgánica de la resina, que puede considerarse que sirve como apoyo 
o sostén de los grupos activos -—SOz . Los grupos —SO, pueden 
atraer a los cationes reteniéndolos sobre la superficie de la resina sólida. 
La Fig. 9.1(a) representa una partícula de una resina de intercambio 
iónico que contiene H*. Supongamos que se mezcla la resina de inter- 
cambio catiónico en su forma ácida (es decir, conteniendo H* junto 
а los grupos —SOz”) con una disolución que contiene iones Ма”. 
Los iones Ма” se intercambiarán en cierta proporción con los H* y 
se establecerá un equilibrio de intercambio iónico 


Res—SO,” H* + Na* => Res—SO,” Na? + H+ (9.7) 


En general, el intercambio de los iones A* y B* con la resina de 
intercambio catiónico representada рог R` viene dada por 


КА? +В? 2>RB*+A* (9.8) 
y origina la siguiente expresión de la constante de equilibrio 
АЗОБЕ y b (9.9) 
Ag+Or- a+ 


en donde las a representan las actividades de las especies que están 
en la disolución y de la resina. Si remplazamos las actividades por 
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concentraciones en la fase disolución (Capitulo 7) y por las fracciones 
molares en la fase resina, la (9.9) se transforma en 


[A+ 1Хь +(геѕіпа) EN 
[B Ү їХ, + (resina) 


habiéndose agrupado los coeficientes de actividad en К,8 рага dar 
asi К’ 5. La fracción molar ХА + representa el número de moles (o mi- 
limoles) de A* еп la resina dividido por el número total de moles (о 
milimoles) del catión intercambiable que hay en la resina. Si 


K'e (9.10) 


milimoles de A* en la resina 


! 


Nas 
ng+ = milimoles de В“ en la resina 
ХА, == па (па + + M1) Xs+ = п: (пА» + Mp) 
(9.10) puede escribirse 


[А ив. тєв 

[Bn 7 Ka (9.11) 
La fase resina es semejante en varios aspectos a una disolución con- 
centrada de un electrólito, de modo que КА” puede ser muy diferente 
para distintas razones X4 +/Xg+ y solo puede considerarse constante 
en aquellas condiciones en las que solo se produzcan pequeños cambios 
en la composición de la resina. En el caso del intercambio de especies 
con diferente carga, como 


R Nat +4Ca** == 56,77 .Са** + Na? (9.12) 

se obtiene la siguiente expresión para la constante del equilibrio 
[Na*]X¿é, ++ (resina) 
[Ca* PX na + (resina) 


Una resina de intercambio aniónico contiene grupos catiónicos 
activos fijos, сото el —N(CH3),*, que retienen junto a ellos a los 
aniones (Fig. 9.1(b)). Para el intercambio de aniones X” e Y” puede 
escribirse la ecuación siguiente (representando la resina por R*) 

В"Х--Ү = КҮ +X- (9.14) 
Para esta reacción pueden escribirse expresiones semejantes a (9.9), 
(9.10) y (9.11). En la Tabla 9.1 se dan algunos valores típicos para 
К' В, tanto en el caso de resinas de intercambio aniónico como catiónico. 

Las resinas de intercambio tienen cierta capacidad, representada 
por el número de milimoles remplazables de ion monovalente (miliequi- 
valentes) por gramo de resina. Un valor típico de la capacidad de шпа 
resina puede ser 4 a 5 miliequivalentes (meq) por gramo. 

Ejemplo 9.4. Se tratan 100 ml de una disolución que contiene 


КР (9.13) 
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TABLA 9.1. Valores de К,8 para resinas de intercambio 


iónico 


Ka? para un entrecruzamiento de 


lon remplazable 4% 8% 16% 
Cationes 
(Monovalentes) 
Li 1,00 1,0 1,0 
H 1,32 1,27 1,47 
Na 1,58 1,98 2,37 
K 2.27 2,90 4.50 
Rb 2,46 3,16 4,62 
Cs 2.67 3,25 4.66 
Ар 4,73 8.51 22.9 
ТІ 6.71 12,4 28.5 
(Divalentes) 
Mg 2,95 3,29 3,51 
Ca 4.15 5,16 7.27 
Sr 4.70 6,51 10.1 
Ва 7.47 11,5 20,8 
Pb 6,56 9.91 18.0 
252 85, 
Aniones 
OH 0,80 0,50 
F 0,80 
Cl 1,0 1.0 
Br 2,7 3,5 
1 9.0 18.0 
NO, 3.0 
5СМ 6,0 4,3 


CIO, 90 10.0 


МотлА: Las constantes de las resinas de intercambio 
catiónico se refieren al 147: las constantes de intercambio 
aniónico al Cl”. Para calcular Ka? a partir de Ку,^ y Күү”, 
utilizar la fórmula КВ = K,¡P/K,¡*. Las unidades para 
los intercambios monovalentes-divalentes son las fraccio- 
nes molares de los cationes en la resina, normalidad (meq/m]l) 
en la disolución, estando K expresado con la concentra- 
ción del ion divalente elevada al exponente 1/2 [ véase (9.13)]. 
Los datos corresponden a resinas con base de poliestireno, 
ácido sulfónico como intercambiador catiónico y base cua- 
ternaria tipo 2 como intercambiador aniónico. 

Según el Handbook of Analytical Chemistry, de L. Meites. 
Copyright O 1963 por McGraw-Hill Book Company. Con 
permiso de McGraw-Hill Book Conpany. 


107? moles/litro de АвМО, con 1,0 gramo de una resina de intercambio 
catiónico con un entrecruzamiento del 8 por 100 en la forma H* con 
capacidad de 5,0 meq/g. Calcular la concentración de Ag* que per- 
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manecerá en la disolución y la cantidad de Ag* que quedará retenida 
en la resina. La reacción de intercambio es 


R -H+ + Ag* => R Ag? + H+ (9.15) 
[H * лд,» ZA Ag* 
AS Ku. (9.16) 
A partir de la Tabla 9.1 
K^ 8,51 
АВ" — Li Dra = 
те Kuit 1.27 849 


Como la capacidad de la resine es 5,0 meq/g, el número total de mili- 
moles de catión monovalente sobre la resina viene dado por 


Mag» ++ = 5,0 mmol 
En la disolución, debido a su neutralidad eléctrica, 
[H+] + [Ag*] =[NO,7] = 107? (9.17) 
Hagamos х = |Ag*], entonces, 
nag+ = 100(107° — x) mmol 
пн+ = 5,0 — 100(107? — x) mmol 
[H*] =107"*—x M 


Una solución directa del problema consiste en introducir los cuatro 
valores anteriores en (9.16) y despejar el valor de x. Si admitimos que 
х < 107°, entonces 


Mag» =0,1 mmol 
пц» =4,9 mmol 
[H+] =107? M 


y -3 
er (1079N0,1) 
[Ag] =x 7 


milimoles de Ав” en la resina = 100(107? — 3 x 1076) % 0,10 mili- 
moles. / 

Ejemplo 9.5. Considerar el problema anterior, pero para una diso- 
lución que contenga 0,1 M de NHO,. Las ecuaciones son las mismas 
excepto 


=3,0 x 1076 М Solución 


[H*] =0,1 + 107° — x 


Como la [Ag* | es mucho menor que la [H+], esta última puede con- 
siderarse esencialmente constante e igual a 0,1 M. Análogamente, 
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como el máximo valor de ид,» es 0,1, ny+ es prácticamente constante 
e igual a 5,0 (realmente 4,9 < my» < 5,0). Por tanto, 
Mag» _ 6,7 (5,0) 


[Ag'] 01 


ды 3,3 x 10? 


o poniendo x = [Ag+] 
100(107? — х) = 330x 
[Ag+] =x =107*/430 =2,3 х 107+ M 


COEFICIENTES DE DISTRIBUCION 


Las condiciones del Ejemplo 9.5 son típicas de muchos experi- 
mentos de intercambio iónico; es decir, la cantidad total del ion que 
nos interesa es pequeña comparada con la capacidad de la resina y 
la concentración del ion intercambiable, como el Н”, es alta o fija 
en la disolución. Por ejemplo, considerando el proceso visto en (9.9), 
cuando la [A+] > [B*] y n,+ > mg», tanto [A+] como пд + pueden 
considerarse constantes y (9.11) puede reducirse a 

g+ 

87 р (9.18) 
en donde D, coeficiente de distribución, es función de пд + y de [А +]. 
Con frecuencia, los valores D se tabulan como 


cantidad de B/gramo de resina 
cantidad de B/ml de disolución 


(9.19) 


Obsérvese que (9.18) y la ecuación que rige los equilibrios de extrac- 
ción, (9.2), son muy semejantes, de modo que en el caso en que (9.18) 
sea válida, el intercambio iónico puede considerarse como la distribu- 
ción de equilibrio de B entre una fase acuosa y la fase resina. 


Вч) = B* (тезїпа) (9.20) 


EFECTO DE LA ACCION COMPLEJANTE 


Si B* es un ion metálico en presencia de un exceso de agente com- 
plejante, (X7), intervendrá también en un equilibrio que dependerá 
de la acción complejante sobre B* en la disolución 


B*+pX = ВХ,?" (9.21) 


Todavía puede escribirse una ecuación como la (9.19) para el inter- 
cambio de especies metálicas en una resina, pero B* estaría en la di- 
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solución como BX,””*! у D contendría la constante de estabilidad 
del ion complejo y sería una función de la concentración del agente 
complejante. 

Un método para la separación de iones metálicos se basa en su com- 
portamiento sobre una resina de intercambio aniónico en disoluciones 
de HCI, en donde se forma cloro-complejos de diferente estabilidad. 
Las diferencias en la estabilidad de los complejos y las concentraciones 
diferentes de H* se reflejan en un coeficiente D para cada metal 
que varía con la concentración de НСІ (Fig. 9.2). 

Ejemplo 9.6. Cuando setratan 10 ml de disolución de Fe* ** 107? M 
en НСІ 6 М con 1,0 g de una resina de intercambio aniónico, Dowex 
1-X10, ¿qué porcentaje de Fe*** queda en la disolución? 

A partir de la Fig. 9.2, D = 10°, de modo que si х = concentra- 
ción final de hierro(III) 

mmol hierro(I11)/g resina 103 10(107? — x) 


mmol hierro(III)/ml disolución _ x 
x=1074 M 


-4 
% hierro(III) que queda en la disolución = зэ х 100= 1 % Solución 
Ejemplo 9.7. Si se trata la disolución que resulta del intercambio 
anterior con 1,0 gramo de resina más, ¿qué porcentaje del Fe*** 
inicial quedará? 
Si х’ = concentración final de hierro después de la segunda adición, 


1001074 — х/) 


х 


= 105 


х'= 107 
-6 


; ГА 0 5 sE 
92 Мегго(Ш) que queda en la disolución = D х 100--0,01 % Solución 


Obsérvese que en este caso se necesitan dos tratamientos con resina 
para reducir la concentración a menos del 0,1 por 100. En el caso de 
valores más bajos del coeficiente D, pueden ser necesarias adiciones 
repetidas de resina y por esta razón suele llevarse a cabo el intercambio 
iónico mediante la técnica de columna. La resina (10 a 15 gramos) se 
coloca en el interior de una columna y se hace pasar a su través la diso- 
lución. Cuando la disolución desciende por la columna sufre una serie 
repetida de etapas de intercambio, de modo que el paso a través de 
una columna es equivalente a un cierto número de extracciones indi- 
viduales. Cada etapa en la que se consigue un equilibrio efectivo en 
la columna se denomina plato teórico. Una columna que lleva a cabo 
una separación que exigiese diez etapas repetidas se dice que tiene 
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diez platos teóricos, en las condiciones de flujo y de carga de la colum- 
na dada. 


9-4. ELECTRODEPOSICION 


Un método interesante para separar iones metálicos de una disolu- 
ción consiste en depositarlo electrolíticamente sobre un sólido (como 
el platino) o un electrodo de mercurio. En la Fig. 9.3 puede verse el 
aparato en el que se lleva a cabo una electrodeposición y se compone 
normalmente de una fuente de alimentación de corriente, que propor- 
ciona la tensión necesaria para la electrólisis, y de los medios precisos 


Fuente de 
alimentación 


Suministro de corriente 
para la deposición 


Voltimetro 


Medida de Е 
del cátodo 


Аподо 


Electrodo 
de referencia 


Cátodo 


FIGURA 9.3. Aparato para la electrodeposición con potencial 
controlado. 
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para medir el potencial del electrodo, E, respecto a algún electrodo 
estable de referencia. El equilibrio de la electrodeposición es precisa- 
mente la reacción del par redox de interés, como 


Си? + + 2е = Cu (9.22) 
o, en general, 
О + пе => А (9.23) 


La expresión de la constante de equilibrio que gobierna dicho equili- 
brio es 


ы = Къ = 10-20559) (9.24) 
[0] 
о еп forma logarítmica ка ecuación de Nernst) 
0,059, [К] 


o o 
E=E = log (9.25) 


ВТО] 
en donde E es el potencial en voltios del electrodo еп el que se produce 
la electrodeposición respecto al electrodo de referencia y E” es el po- 
tencial standard o patrón de la reacción parcial o semirreacción respecto 
al mismo electrodo de referencia (Apéndice D). Obsérvese que (9.24) 
es la expresión equivalente a (6.7) aplicada a la semirreacción que nos 
ocupa y es, por tanto, análoga a las demás ecuaciones que rigen la 
distribución entre fases, como (9.2) y (9.18). excepto en que la cons- 
tante de la distribución, Ку, es función del potencial del electrodo. 
Esta dependencia respecto al potencial se debe a la presencia de elec- 
trones como sustancias reaccionantes. Cuando se deposita un metal 
sobre un electrodo sólido, R es un sólido con actividad unidad *. Cuan- 
do se emplea un electrodo de mercurio formando una amalgama. 
[R] es la concentración en el electrodo de mercurio, es decir, debe 
expresarse un milimoles de R por mililitro de mercurio. 

Ejemplo 9.8. Con un cátodo de platino mantenido a un potencial 
de —0,244 Y se electrolizan 100 ml de una disolución 107? M de Pb**. 

(a) Calcular la concentración de Pb** que queda en la disolución 
después de completar la electrólisis. 


Pb**4+2e=Pb Е° = —0,126 V 


1 -21-0,244-(-0,126)) 


== == 0,059 
[РЬ] К,-10 


Como el Pb es sólido, se considera su actividad como uno. Luego 
[Pb**] = 1074 M 


* Si sobre un electrodo se deposita menos de una monocapa de metal, la actividad 
de R puede ser menor que la unidad. La hipótesis de que [R] = 1 no puede utilizarse 
cuando se considera el depósito de pequeñas cantidades de material a partir de disolu- 
ciones muy diluidas. 
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(b) Calcular el número de moles de Pb depositados. 


Cantidad originalmente en la disolución = 100 ml х 1072 mmol/'ml 
= 1,00 mmol 

Cantidad que queda después de la deposición = 100 ml х 1075 mmol/ml 
= 0,01 mmol 
Cantidad depositada = 1.00 — 0,01 = 0,99 mmol 


Ejemplo 9.9. Repetir el Ejemplo 9.8 en el caso de que se deposite 
sobre un cátodo de mercurio con volumen de 10,0 ml. 

Cuando se deposita el Pb sobre mercurio, se disuelve en él forman- 
do amalgama de plomo 


Pb** + Hg + 2e => Pb(Hg) 
Admitiendo que el potencial de esta reacción es el mismo que antes * 


[РЫ] _ jos 
po 


Sea x = mmoles de Pb** que quedan en la disolución después de la 
electrodeposición. Entonces, 1.00 — х = mmoles de Pb que habrá en 
el mercurio 


1,00 — x 
——— =10* 


x = 1,00 х 107? mmol 


[Pb**] == 1,00 х 1075 M 


Cantidad depositada = 1,00 — 107? = 1,00 mmol 


Haciendo más negativo el potencial se consigue un depósito más 
completo. Puede obtenerse una selectividad para metales diferentes 
ajustando el potencial a un valor con el cual se deposite uno de los 
metales y el otro no. 

Ejemplo 9.10. Una disolución contiene 1,00 х 10:25 M de Ав" 
у 1,00 х 107? M de Си“ * en HNO; 1 M. ¿En qué margen o intervalo 
de potenciales puede realizarse una separación cuantitativa de la plata 


* Realmente, el potencial para depositar un metal en mercurio difiere un poco del 
potencial standard, debido a las interacciones metal-mercurio; por ejemplo, en el caso 
de la reacción anterior, para el depósito de Pb sobre mercurio, E = —0,142 V en lugar 
de —0,126 V. Los potenciales para el depósito de metales en mercurio pueden encon- 
trarse en la literatura sobre polarografía, como el libro Polarography, de 1. M. Kolthoff 
y J. J. Lingane, New York: Interscience, 1952. 
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y el cobre, depositando la primera y dejando el Cu** en la disolución? 
Agt +e Ав Е = 10,80 Y 

Си? + + 2е 42 Си Е — 4-0,34 Y 
Рага un depósito cuantitativò de la Ag debe reducirse Іа | Ав" | en un 
factor de 10°, de modo que, después de la electrólisis, 

[Ag*] = 107° x 107* = 10-7 M 

A partir de la ecuación de Nernst (9.25), 

E.= 0,80 — 0,059 log (1/[Ag*]) 

Е =0,80 — 0,059 log (107) =0,39 V 
En tanto se mantenga el electrodo a un potencial de 0,39 Y (o más 
negativo) la concentración del ion plata en la disolución se reducirá 


hasta 1077 M (o menos). 
El cobre empezará a depositarse a un potencial de 


E = 0,422 log (1/[Cu* р 


E = 0,34 — 009 


log (10?) =0,28 Y 


Si el potencial se mantiene más positivo que 0,28 V, el cobre no se 
depositará. Por tanto, para una buena separación, deberá ajustarse 
el potencial de modo que 


0,28 V <E<0,39 V 


A primera vista puede resultar sorprendente que se obtenga depósitos 
con potenciales positivos. Sin embargo, cuando un electrodo se ajusta 
a +0,39 Р, рог ejemplo, aunque es positivo respecto al electrodo de 
referencia, sigue siendo el electrodo negativo (cátodo) en el circuito 
de electrólisis (respecto al electrodo auxiliar). Los equilibrios de elec- 
trodeposición pueden verse afectados también por la formación de 
precipitados e ¡ones complejos. Puede tenerse en cuenta su influencia 
si se combinan las expresiones de las constantes de equilibrio corres- 
pondientes a estas reacciones con las de electrodeposición (véase Pro- 
blema 9.12). 


9-5. EQUILIBRIOS DIVERSOS 
REACCIONES EN FASE GASEOSA 


La aplicación de la teoría de equilibrio a las reacciones que se ve- 
rifican en fase gaseosa, como 


2C0(9) + O (9) == 2009) (9.26) 
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es exactamente la misma que la aplicación a las que se producen en 
disolución. La expresión de la constante de equilibrio correspondiente 
a (9.26) es, en función de las concentraciones de las especies que reac- 
cionan, 
[СО _ 
[CO] [O] 


Con frecuencia, resulta más conveniente al estudiar las reacciones en 
fase gaseosa medir y considerar la presión parcial de un gas en lugar 
de su concentración y dar la constante de equilibrio en función de las 
presiones. En el caso de un gas ideal, puede aplicarse la siguiente ecuación 


P, V =n,RT (9.28) 


en donde P, es la presión parcial de A, V es el volumen, n, es el número 
de moles de A, T es la temperatura y R la constante de los gases (que 
vale 0,0821 litros-atmósferas/°K-mol). Despejando Р, en (9.28) y re- 
cordando que la [A] = n,/V. se obtiene 


P, =[A]RT (9.29) 


(9.27) 


De modo que la presión parcial de A en una mezcla de gases es propor- 
cional a su concentración. Asi, pues, (9.27) puede escribirse 


2 
Рсо, 


2 =Ap 
РсоРо, 


(9.30) 


siendo Къ la constante de equilibrio de presiones, cuando las presio- 
nes se dan en atmósferas (atm). Къ no es en general igual a К. Sustitu- 
yendo las ecuaciones de los gases ideales como (9.29) en (9.30) y сош- 
parando con (9.27) se ve que en este caso 


E 
RT 
También puede escribirse (9.30) en función de las moles de cada com- 


ponente, fico,» co Y no, del número total de moles пт y de la presión 
total Рт, puesto que para la mezcla completa 


К, (9.31) 


РУ =npRT (9.32) 
en donde 
Рт = Рсо, + Pco + Ро, (9.33) 
Пт = Псо, + Mco + По, (9.34) 


Utilizando la expresión (9.28) рага todo componente de (9.30) y re- 
cordando a partir de (9.32) que RT/V = Р;/пт, se obtiene 


2 
A лэ Д (9.35) 


2 
"Со No, Рт 
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Para la reacción general 


aA(g) + ЬВ(д) = cC(g) + dD(g) (9.36) 
se aplican las siguientes ecuaciones 
РЕР, +d-a-b 
= Kp = Enea 9.37 
papa = Ке = ККТ) (9.37) 
кү т 
т\л, = Kp (9.38) 
Nr == ПА + ng + nc + np (9.39) 


Para la resolución de problemas de equilibrio en fase gaseosa se em- 
plean las diversas expresiones de Kp, la conservación de materia para 
cada átomo y el valor correspondiente de ny. 

Ejemplo 9.11. Para la reacción 


М,О, (0) = 2МО, (0) 


a 45” С, Kp = 0,66. Se introduce 1,00 moles de М,О, (е) en un frasco 
en el que se ha hecho el vacio. La presión final (de equilibrio) resulta 
ser de 1,10 atm. Calcular el número de moles de NO, presentes en el 
equilibrio. 

A partir de (9.38) 


Ayios Ar 
P, = 1,10 atm 
El balance de materia para el nitrógeno es: 
moles de N (átomo) añadidos = 2(1,00) = 2,00 moles 
2,0, + Пмо, = 2,00 
(En su lugar, podría haberse escrito el balance de materia para el O como 
4плн,о, + 21мо, = 4,00 


Esta ecuación no puede considerarse una ecuación adicional, ya que 
puede obtenerse multiplicando por 2 la ecuación de balance del N) 


Пт = Пм,о, + Пмо, 


Haciendo х = nyo, Е 
Пм,о, = 1,00 - 5 


- 


пт=100+5 
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Combinando estas ecuaciones con la expresión de Кр se tiene 
х2 066 
(1— х/2(1 +x/2) 1,10 


y resolviendo esta ecuación se tiene 
Х = Пмо, = 0,722 moles 


Obsérvese que un aumento de presión en este sistema, por ejemplo, 
introduciendo un gas inerte en el recipiente, hará disminuir el número 
de moles de NO, en el equilibrio tal y como predice la ley de Le Cha- 
telier. 

Ejemplo 9.12. Una de las reacciones que intervienen en el pro- 
ceso de contacto para la obtención del ácido sulfúrico es 


280, + O, > 250, 


A 1000” K, el valor de Kp para esta reacción es 3,5. Si se hacen reaccio- 
nar 0,400 moles de SO, y 0,800 moles de O, a presión constante de 
1,00 atm, ¿cuántos moles de SO, se producirán? 

El sistema está regido por las ecuaciones siguientes: 


2 
Mso nr 
———= 3,5 
”Зо,Ло,Рт 

Pr = 1,00 


Balance de materia para el S 
Aso: + so, = 0,400 


Balance de materia para el O (0,800 moles añadidos como SO, y 1,600 
moles añadidos como О,) 
2п$о, + 3тсо, + 2ло, = 2.400 
Пт =No, + "so, + Mso, 


Poniendo x = nso, se tiene 


"со, = 0,400 Ni 
no, =0.800 — 5 
пу = 1,200 -3 
x*(1,200 — x/2) 35 


(0,400 — х)2(0,800 — х/2) _ 


y operando resulta 
х? — 2,4x? + 2,02x — 0,359 = 0 
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Resolviendo esta ecuación (no es válida la aproximación x < 0,4, de 
modo que esta ecuación debe resolverse numéricamente, véase Сарі- 
tulo 10) tendremos 


x = по, = 0,239 moles 
Cuando se trate de gases reales y no ideales, la presión debe remplazarse 


por la fugacidad, f, que es la presión parcial efectiva, o sea lo análogo 
de la actividad en la fase gaseosa. 


EQUILIBRIOS A TRAVES DE MEMBRANAS 
El equilibrio que se alcanza a través de una membrana que per- 


mite el paso de ciertos iones a su través e impide el de otros, tiene interés 
en sistemas biológicos y en el estudio de ciertos coloides. Consideremos 


Disolución 1 Disolución 2 
Nata) Nata 
СІ in R 
(С) (C2) 


Membrana 


Naty = Мад) 
С ау СГ оу 
R 


FIGURA 9.4. Equilibrio a través de una membrana. 


Inicial 


En equilibrio 
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la situación inicial de la Fig. 9.4, en la que aparecen iones Na* y Cl” 
en una disolución con concentración C, separados por una membrana 
permeable de una disolución que contiene Na* y R” a una concen- 
tración С,. RT puede ser un ion de una proteína demasiado grande 
para atravesar la membrana que, en este caso, puede ser la pared de 
una célula en un sistema biológico. En el equilibrio, los iones de sodio 
y de cloro, que se mueve libremente a través de la membrana, se dis- 
tribuirán de acuerdo con la ecuación, 


[Na*] [CH Ta) = Ма” [СІ], (9.40) 


Utilizando esta ecuación lo mismo que las ecuaciones de electroneu- 
tralidad y de balance o conservación de materia, podemos predecir 
algunas propiedades de este caso particular. Los balances de materia 
рага el Na* y el Cl” son 


[Na*], + [Ма], = С, + С (9.41) 
[СІ 14, + [CP Јо = С, (9.42) 
La ecuación de neutralidad eléctrica en las disoluciones 1 y 2 son 
[Na* ko = [СІ] (9,43) 
Ма” су = [C] + [R] (9.44) 


A partir de estas cinco ecuaciones pueden obtenerse con facilidad las 
cinco incógnitas, que valen 


1 1 С - 
[Nata = 0529-1016 (9.45) 
1 С, Д 
[Nata = © (9.46) 
с} 
[СІ], = Е (9.47) 
[R7] = С, (9.48) 


Estos resultados indican lo siguiente. A partir de (9.47), vemos 
que la cantidad de Cl” que se difunde hacia 2, [СІ], es menor cuan- 
to mayor sea la concentración del ion que no se difunde, С,. Aún más, 
comparando (9.45) y (9.46), vemos que la concentración total del 
catión en ambos lados de la membrana es diferente. (Por ejemplo, si 
С, = С, = 0,5 M, entonces en el equilibrio, [Na*],, = 0,33 M y 
[Na* 1», = 0,67 М). Como resultado de esta diferencia de concen- 
traciones aparece un potencial eléctrico entre las disoluciones 1 y 2 
que se denomina potencial de membrana. Este tipo de equilibrios, a 
veces denominados equilibrios Donnan, en honor de su descubridor, 
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tienen importancia en los sistemas biológicos y rigen el paso de sus- 
tancias a través de la membrana de las células hacia el exterior o el 
interior y determinan los potenciales que aparecen en dichos sistemas. 


OTROS EQUILIBRIOS 


La teoría del equilibrio puede aplicarse a otras muchas situaciones 
de interés. Por ejemplo, en la desintegración de elementos radiactivos 
a través de una serie de etapas en las que intervienen especies radiactivas 
intermedias, se alcanza un estado de equilibrio en el que la velocidad 
de formación de un elemento a partir de su antecesor es igual a la ve- 
locidad con que se desintegra. En este caso pueden escribirse las ex- 
presiones de las constantes de equilibrio para los elementos interme- 
dios calculando así las cantidades de los diferentes radioelementos. 
En la teoría de los transistores puede escribirse una expresión de la 
constante de equilibrio para la concentración de electrones n y de 
agujeros p en el semiconductor que tiene la forma 


пр--М (9.49) 


siendo N una constante. Obsérvese que (9.49) es análoga a la cons- 
tante del equilibrio del agua (3.16). 

Los conceptos de equilibrio pueden aplicarse también a los siste- 
mas fotoquímicos, sistemas electroquímicos y probablemente a otros 
muchos casos aún sin descubrir. En estos casos, el método para la 
resolución de problemas será semejante al que hemos presentado en 
los ejemplos anteriores. 


PROBLEMAS 


9.1. Consideremos la extracción de una sustancia A contenida en 
V, ml de agua (a), mediante V, ml de una fase orgánica (о). Poniendo 
[АЈА], = Kp, С = concentración inicial de А en la fase acuosa 
antes de añadir el extractante orgánico y x = milimoles de A que 
quedan en la fase acuosa después de una extracción, deducir las ecua- 
ciones siguientes: 


КЫ 5 АЈ, = Yo 
= Va+ KoV, И, КЎ, 
% А sin extraer = Ту 


9.2. Utilizando la misma notación del Problema 9.1, considerar 
la extracción de una sustancia A en V, ml de disolución acuosa con 
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una concentración inicial C, mediante extracciones repetidas de V, ml 
de la fase orgánica. Demostrar que para n extracciones se obtienen 
las ecuaciones siguientes: 


Va T л И 5 
х СУ ey an= cer; 


% A sin extraer = 100] Va rY 
Va + Kp V,] 


9.3. El uranio(VI) puede extraerse de sus disoluciones en HNO, 
acuoso mediante éter etílico. Cuando la fase acuosa contiene 1,5 M 
de HNO, y está saturada de МН,МО,, Kp = 3,5. Calcular la concen- 
tración de U(VI) que queda en la fase acuosa y la fracción de U(VI) 
extraido en las condiciones siguientes: 

(a) 10 ml de disolución 107? M de U(VI) tratados con 10 ml de 

éter etílico. 

(р) 10 ml de disolución 107? M de U(VI) tratados sucesivamente 
con cinco porciones de 2 ml cada una de éter etílico (véase 
Problema 9.2). 

(с) 10 ml de disolución 107° M de U(VI) tratados con 100 ml de 
éter etílico. 

9.4. Cuando se considera la extracción de un quelato metálico, 

MX,, a partir de una fase acuosa mediante una fase orgánica, se utili- 
za frecuentemente el factor D, cuyo significado es: 


Concentración total del metal en la fase orgánica 


D = == 
Concentración total del metal en la fase acuosa 


o, suponiendo que solo se extrae el MX, mediante la fase orgánica, 
13 [MX], 
[MX,]a + [M”"], 


Utilizar las expresiones de la constante de equilibrio, ecuaciones (9.3) 
a (9.6), para deducir la expresión siguiente 


пре Kb. мх, 
1+ [HT K 5 н КК „Н Хх], 


9.5. Calcular para cada uno de los problemas indicados а conti- 
nuación la cantidad de sustancia que queda sin reaccionar en la diso- 
lución. Admíitase que todas las resinas tienen una capacidad de 5 meq/g. 

(а) 50 ml de CsNO, 107? M tratada con 1,0 g de una resina de in- 

tercambio catiónico con un entrecruzamiento del 8 por 100 en 
la forma Na?. 

(b) 100 ml de SrCl, 107° M tratada con 1.0 g de resina de inter- 

cambio catiónico con un entrecruzamiento del 16 por 100 en la 
forma Н“. 
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(с) 50 ml de disolución 107° M de KI tratada con 1,0 g de resina de 
intercambio aniónico con un entrecruzamiento del 8 por 100 en 
la forma Cl”. 

(9) 100 ml de disolución 107? M de NaCl tratada primero con 1.0 g 
de resina de intercambio catiónico con un entrecruzamiento del 
8 por 100 en la forma H* y luego con 1,0 g de resina de inter- 
cambio aniónico con el mismo entrecruzamiento en la for- 
ma OH”. 

9.6. Un analista propone utilizar una técnica de intercambio ca- 
tiónico para determinar la cantidad total де Ма” y К“ еп 100 ml de 
una disolución que contiene 5 х 1073 M de KCI y 2 х 107? M de 
NaCl mediante un tratamiento con 10 g de una resina de intercambio 
catiónico con un entrecruzamiento del 8 por 100 en la forma Н“, 
con una capacidad de 4,0 meq/g y determinación del H* liberado. 
Calcular la concentración de K*, Na* y H* en la disolución resul- 
tante después del tratamiento. 

9.7. Calcular las concentraciones de los iones siguientes que per- 
manecen en disolución después de tratar 10 ml de una disolución 
107? M de cada uno de ellos en la concentración indicada de HCI 
con 1,0 g de la resina de intercambio aniónico Dowex 1-X10 (véase la 
Fig. 9-2 para los valores de D). 


(a) Ti**** еп НСІ 12 M  (b) Co** en HCl 8 M 
(с) Cd** en HCl 4 M (d) Аш +? en HCl 2 M 


9.8. Un método de separación de iones diferentes en una columna 
de intercambio iónico, que se llama elución cromatográfica, se basa en 
añadir una disolución de los iones еп НСІ 12 М a una columna de 
resina de intercambio aniónico; algunos iones quedan retenidos en la 
columna (tienen valores grandes de D) y otros pasan a su través. A con- 
tinuación se utilizan concentraciones inferiores de НСІ para eluir al- 
gunos de los iones de la columna dejando todavía otros adsorbidos. 
Por ejemplo, si se introduce en la columna una disolución de НСІ 12 M 
que contiene Ca**, Fe** y Си? *, el Ca** no se adsorbe pasando a 
su través. Si después se eluye la columna con НСІ 5 М, se eliminará 
el Fe**, quedando aún adsorbido el Cu**, Finalmente, la elución 
con HCI 1 M eliminará el Cu**. Utilizando los datos de la Fig. 9.2, 
describir cómo pueden separarse las mezclas siguientes de iones utili- 
zando la técnica descrita. 


(a) Fet+* Gor”; М? + (b) TF C Мз: Zn*+ 

(с) Ав” Rh''*, Ru**** (d) Ge(IV), Ga), АҚ) 

9.9. Calcular la concentración de ion metálico que queda sin pre- 
cipitar en las siguientes electrodeposiciones. 


(a) Cu depositado a partir de una disolución 107! M de Cu** 
sobre un electrodo de platino a un potencial de 0,22 V. 
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(b) Zn depositado a partir de 100 ml de una disolución 1,00 x 
107? М de Zn** utilizando como cátodo 10,0 ml de mercurio 
a un potencial de —0,85 V. 

(c) Cd depositado a partir de 100 ml de una disolución 2,00 x 
1073 M de Cd* * utilizando como cátodo 20,0 ml de mercurio 
a un potencial de —0,55 V. 

(d) Sn depositado a partir de una disolución de 1072 M de Sn** 
sobre un cátodo de oro a un potencial de —0,254 И, 

9.10. Un analista desea separar Cd de Zn en 100 ml de una diso- 
lución que contiene 0.0100 M de Zn*” y 1,0 x 1073 М de Cd** 
depositando el Cd sobre un cátodo de mercurio con un volumen de 
10,0 ml. ¿Qué intervalo de potenciales pueden emplearse para separar 
cuantitativamente el Cd del Zn (es decir, que deja menos del 0,1 por 100 
de Cd** en disolución y deposita menos del 0,1 por 100 de Zn**)? 

9.11. Una disolución contiene concentraciones 1072 М de Ав”, 
Cu**, Pb** y Cd**. Describir el modo en que pueden conseguirse 
depósitos sucesivos de los metales correspondientes utilizando un cá- 
todo de platino. Indicar el potencial que ha de utilizarse en cada etapa. 

9.12. Considerar el depósito de un ion metálico М *" sobre un 
electrodo sólido 


M*”+ne => М 
en presencia de un ligando, X~, que forma un ion complejo con M+” 
M*"4 px" =+ MX; 
Demostrar que la ecuación que rige el depósito en estas condiciones es 


0,06, [MX,”"”] 0,06 
E=E т log X-F = log Куль 


9.13. La reacción 
№5) + O(g) = 2NO(g) 


se verifica a temperaturas elevadas (por ejemplo, durante un relámpago) 
y origina la fijación del nitrógeno atmosférico. A 20007 K, Kp = 2 х 
107* para esta reacción. Cuando esta reacción se verifica en el aire, 
con Ру, = 0,80 atm y Ро, = 0,20 atm, ¿cuáles son la Ру y la [NO] 
resultantes en el equilibrio? 

9.14. En el caso de la reacción para la producción del amoniaco 


М, (9) --3Н, (0) + 2МН, (9) 


Kp = 17 х 107 a 673° K. Calcular el número de moles de NH, que 
se forman cuando reaccionan 5,0 moles de N, y 3,0 moles de H, a la 
presión constante de 1 atm. 
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9.15. Repetir el Problema 9.14 para una presión constante de 
10 atm (debe utilizarse para su resolución un método numérico o 
gráfico, véase Capítulo 10). 
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CAPITULO 10 


METODOS NUMERICOS 
Y DIGITALES 


10-1. INTRODUCCION 


La mayoría de los problemas considerados en los capitulos anterio- 
res podrían resolverse haciendo simples aproximaciones. El método 
gráfico de representación de sistemas en equilibrio que vimos en el 
Capítulo 8 permitía el estudio de sistemas más complicados y el cálculo 
de soluciones aproximadas. Á veces, sin embargo, una aproximación 
sencilla no es válida o el sistema no se adapta a una representación 
gráfica. En estos casos se requiere una resolución rigurosa de las ecua- 
ciones que describen el sistema. La resolución de ecuaciones algebraicas 
de grado elevado se realiza generalmente mediante métodos gráficos 
‘о numéricos, que se consideran en la primera parte del capítulo. А con- 
tinuación se considera brevemente la aplicación de las técnicas de 
calculadoras digitales a la resolución de problemas de equilibrio. En los 
ejemplos utilizados intervienen ecuaciones más bien sencillas, de modo 
que el lector pueda seguir el método considerado sin dificultad. La 
ampliación de los métodos a problemas más complejos es directa. 


10-2. SOLUCIONES ALGEBRAICAS 
ECUACIONES DE SEGUNDO GRADO O CUADRATICAS 
La disociación de una disolución C molar de un ácido HA con 


una constante de ionización К, viene descrita por las ecuaciones si- 
guientes (Capítulo 3): 
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[Н +Ј[А [HA] = K, (10.1) 
[H*][OH7] = K, (10.2) 
[Н+] = [A7] + [0н] (10.3) 
[HA] + [A7] = С (10.4) 


Bajo condiciones еп la que la | ОН” | sea mucho menor que la [H*]. 
el término | ОН” | puede suprimirse de (10.3) y se obtiene la siguiente 
ecuación: 
х? 
LK А 
Сз (10.5) 


en donde x es [H*]. Esta ecuación puede volverse a escribir así 
x? + К„х— К„С=0 (10.6) 
que resulta ser una ecuación de segundo grado de la forma general 
ах? +bx+c=0 (10.7) 
que puede resolverse utilizando la fórmula cuadrática 
х. ЖУ —4ас 
2а 


Ejemplo 10.1. Resolver (10.6) para C = 1.00 M y K, = 2,00. 
Aplicando (10.8), se tiene 


(10.8) 


жое —2,00 +V4,00 + 8,00  —2,000 + 3,464 
х= л к н AE 


х= 0,732 Solución 


ECUACIONES CUBICAS Y GRADO SUPERIOR 


Combinando todas las ecuaciones de (10.1) a (10.4) sin aproxima- 
ciones, se tiene 


Ns Кх? (К, + K,C)x — К.К, = 0 (10.9) 


Esta ecuación es de tercer grado, o cúbica. Aunque existan fórmulas 
para resolver esta clase de ecuaciones*, es con frecuencia más conve- 
niente obtener las soluciones de las ecuaciones cúbicas mediante mé- 
todos numéricos. Los problemas en que intervienen ácidos polipróticos 


* Véase, por ejemplo, 1. 5. Sokolnikoff y E. S. Sokolnikoff, Higher Mathematics 
for Engineers and Physicists, New York: McGraw-Hill, 1941, págs. 86-91. 
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o varios equilibrios simultáneos dan origen a ecuaciones de cuarto 
grado o superior. Estas ecuaciones solo pueden resolverse por métodos 
numéricos. 


10-3. METODOS GRAFICOS 


En un método de resolución gráfico, se representan una o más 
variables dependientes en función de la variable independiente y la 
posición del punto en el gráfico en el que se satisface la ecuación que 
nos interesa es la solución. En los métodos gráficos descritos aquí, en 
contraste con los del Capítulo 8, intervienen primero una combinación 
algebraica de las ecuaciones y luego su resolución gráfica. Por ejemplo, 
para resolver gráficamente (10.6), puede calcularse x? + K,x — КС 
para diferentes valores de x y representar estos valores en un gráfico 
en función de x. En donde la curva corta el eje X resulta satisfecha la 
ecuación (10.6) y el valor de x. correspondiente a este punto de corte, 
es la solución. En general, la solución de una ecuación 


Е(х) = 0 (10.10) 


en donde F(x) es cierta función de х, se obtiene representando F(x) en 
función de x y hallando el punto de corte de la curva con el eje X. Otro 
método para obtener una solución gráfica de (10.6) consiste en orde- 
narla en la siguiente forma 


x = КДС х) (10.11) 


y representar tanto x? como K,(C — х) en función de x. La intersección 
de ambas curvas nos da el punto o puntos en el que se satisface (10.11) 
y la solución o soluciones del problema es el valor o valores de x corres- 
pondientes a las intersecciones. En general, las soluciones de una ecua- 
ción escrita en la forma | 


fx) = 9(х) (10.12) 


se obtiene representando f(x) y g(x) en función de x y hallando las 
intersecciones de ambas curvas. 
Ejemplo 10.2. Hallar la solución de la ecuación del Ejemplo 10.1. 
La ecuación a resolver es 


х? + 2,00x — 2,00 = 0 (10.13) 


En la Fig. 10.1(a) se ha representado el primer miembro de (10.13) en 
función de x y la solución es x = 0,73. 
También puede resolverse esta ecuación poniéndola en la forma 


x? =2— 2x 
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х?+2х-2 


(а) 


t(x) 


(b) 
FIGURA 10.1. Solución gráfica del Ejemplo 10.2 represen- 


tando (a) x? + 2x — 2 en función de x, y (b) 2 — 2х yx 
en función de x. 


y representando x? y 2 — 2x en función de x. Otra posibilidad es 
x= 42 - 2х 
y representando ху ./2 — 2х en función de x (Fig. 10.1(b)), se halla 


la solución en la intersección de las curvas. 


Ejemplo 10.3. Resolver gráficamente (10.9) рага С = 1076 М 
у К. = 10 ?. 
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La ecuación (10.9) se convierte en 
x? + 1078x? — (2 х 107 'x — 1072? =0 (10.14) 


Esta ecuación sería más fácil de resolver si se eliminaran los términos 
exponenciales que hay en los coeficientes, lo cual puede conseguirse 
haciendo una sustitución сото у = 107x, de modo que х = 1077y, 
x? = 107 y? y x? = 107 ?1y?. Estas sustituciones transforman (10.14) 
en 


10y? + y? — 20y—1=0 (10.15) 


Esta ecuación puede resolverse gráficamente representando (10,15) en 
función de y y observando en dónde corta al eje la curva obtenida. 
Otra variante del método consiste en ordenar (10.15) de modo que se 
tenga, por ejemplo, 


E 20y +1 
у 


La representación de y? y de (20у + 1)/(10y + 1) en función de y da 
dos curvas que se cortan en el punto en el que y = 1,4, de modo que 


x=10""y=14x107? Solución 


10-4. METODOS NUMERICOS 
METODOS ITERATIVOS SENCILLOS 


La mayoría de los métodos numéricos que se emplean para resol- 
ver ecuaciones se basan en una predicción inicial de la solución (xp), 
seguida de algún procedimiento mediante el que se obtiene una serie 
de otros valores Хү, x3, ... . El método será adecuado si se obtienen 
valores de Хү, x3, ... que se aproximan cada vez más a la solución 
exacta; en este caso, se dice que los valores convergen hacia la raíz 
pedida. Si el valor se aleja paulatinamente de la solución exacta, se 
dice que la secuencia de valores es divergente. 

En un método iterativo simple, llamado a veces método de las 
aproximaciones sucesivas, se escribe la ecuación que nos interesa re- 
solver en la forma 


х = f(x) (10.16) 
Se supone un valor de хо, que se introduce en el segundo miembro de 


la ecuación (10.16) para calcular un nuevo valor de x, llamado ху, 
el cual, a su vez, se utiliza para calcular otro valor, x,, etc. Por tanto, 
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en este método cada nuevo valor de x se calcula mediante la ecuación 
Xa+1 = f(x.) 
Es de esperar que la secuencia de valores converja hacia la solución 
exacta. 
Ejemplo 10.4. Resolver (10.6) con K, = 0,100 y C = 1.00 M ~ 


diante el método de aproximaciones sucesivas. 
Operando y ordenando la ecuación (10.6), se ориг 


x! =v 0.100(1,00 — y? 


que posee la forma de (10.16). Recordando „= x representa la [H+] 
en una disolución 1 M de HA, x debe estar comprendido entre 0 y 1. 
Supongamos que xy = 0,100. Entonces, 


x, =vV0,100(1,00 — 0,100) = 0,300 
xı =/0,100(1,00 — 0,300) = 0,265 
x, =/0,100(1,00 — 0,265) =0,271 
х, =V0,100(1,00 — 0,271) =0,270 Solución 


En este caso los valores convergen rápidamente hacia la solución. El 
lector puede comprobar que cualquier valor supuesto inicial entre 0 y 1 
hará converger los valores hacia dicha solución. 

Ejemplo 10.5. Resolver la ecuación del Ejemplo 10.1 por el método 
de aproximaciones sucesivas. 

Ordenando esta ecuación como ante», se tiene 


x =v/2,00(1,00 — х) 
Escogiendo хо = 0,50, obtenemos como valores sucesivos de х 
xı =V 2,00(1,00 — 0,50) = 1.00 
х, ==/2,00(1,00 — 1,00) = 0,00 
ху =v/2.00(1,00 — 0,00) = 1,41 
х, =v 2.00(1,00 — 1,41) = imaginario 


En este caso divergen los valores sucesivos. El lector puede comprobar 
que cualquier hipótesis inicial conducirá hacia valores divergentes. 

El criterio de convergencia con este método es que |f'(x)| < 1, en 
donde f'(x) es la primera derivada de la función (o sea, la pendiente 
de la curva correspondiente) calculada para el valor correcto de x. 
Este criterio se ilustra geométricamente en la Fig. 10.2. Se calcula 
хо) para el valor хе, dando así хү, etc. La base para la regla men- 
cionada de f'(x) se indica en la Fig. 10.3. El lector puede comprobar 
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que convergen los valores sucesivos de x (aunque a un ritmo muy lento) 
cuando la ecuación del Ejemplo 10.5 se escribe en la forma 


2—x?) 


2 


(х) (х) -/0,1(1-х) 
[r'o | = 0.18 
(a) 
Nx) 


Қх) = Y 2(1-x) 


ШЕЕ 1,36 


0 02 04 06 08 1,0 


(b) 

х 

FIGURA 10.2. Convergencia en el método de aproximaciones sucesivas. 
(a) Convergencia en el Ejemplo 10.4; (b) divergencia en el Ejemplo 10.5; 


obsérvese que las curvas dibujadas en esta figura son las mismas que las 
de la Fig. 10.1 (b). 


METODO DE WEGSTEIN 


Wegstein* ha descrito un método de aproximaciones sucesivas que 
no está sometido a la limitación de |f'(x)| < 1. En este método se 


» J. H. Wegstein, Comm. Assoc. Comp. Mach., junio 1958. 
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Nx) 223 
\ / 
\ (Р 
Mx) 
a 
м, ^° 
р 09 ү, И" 5% 96. EC > 1 Diverge 
á “ред 1 
х Л < Converge 


FIGURA 10.3. Fundamento geométrico para el criterio de conver- 
gencia en el método de aproximaciones sucesivas. 


calcula una segunda secuencia de valores Хо, X,. ..., que es la que se 
utiliza para calcular los nuevos valores de x. Para aplicar este método 
se escoge un valor de хо y luego se hace 


Хо = Хо, Ху == До), Хү = ху, х, = Д), 
ДГУ На ада) ДЕЕ 
g A E 
Que se continúa del modo siguiente 
Xn =f(X,-1) 


кы: (Xn — х„.,)(х„— 1) 
Ап ел а 
Xa Xn-1 Km F Xp 2 
hasta х, = #,_;. Aunque este método parece complicado es intere- 
sante en casos en los que los cálculos y operaciones necesarios según 
otros métodos resultan largos y tediosos. 


Ejemplo 10.6. Resolver la ecuación del Ejemplo 10.5 utilizando 
el método de Wegstein. 


Aplicando las ecuaciones anteriores, se obtienen los siguientes va- 
lores sucesivos 
Xo = 0,600 х, = 0,600 xa = 0,7343 X, = 0,7341 


х, = 0,8944 х, = 0,8944 х= 0,7292 Х,--0,7269 
х, = 0,4596 х, — 0,7188 хь = 0,7391 Х„ = 0,7321 
ху = 0,7500 Хх; = 0,7304 xı = 0,7320 Solución 
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METODO DE NEWTON-RAPHSON 
Otro grupo de métodos iterativos hace uso de la fórmula 
Xati = Xp — F(x,)/m (10.17) 


en lugar de la fórmula (10.16). En el método de Newton-Raphson, 
m es la pendiente de la curva F(x) en el punto x,. El significado de este 
método puede verse peométricamente en la Fig. 10.4. Se supone un 


F(x) 


FIGURA 10.4. Representación geométrica del método 
de Newton-Raphson. 


valor de xy. Se calcula la pendiente de la curva en хо, que es F'(xp). 
Como la pendiente viene dada por 


k _ F(xo)— 0 
MAA (10.18) 
puede calcularse x, ordenando (10.18) hasta obtener 
Бх) 
= Xp — 10.19 
Хү = Хо Fo) ( ) 


y хү estará más cerca de la raíz de Р(х) que xo. Este proceso se continúa 
hasta que se halla la solución. El criterio para la convergencia, según 
este método, es que Ё(х) +: 0 y F"(x) + 0 para la raiz de F(x); estas 
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condiciones son menos restringidas que las indicadas en el método de 
aproximaciones sucesivas. El método de Newton-Raphson conducte, 
además, a una convergencia más rápida que los métodos iterativos 
simples. 

Ejemplo 10.7. Resolver la ecuación del Ejemplo 10.5 por el méto- 
do Newton-Raphson. 


Fo)=x*+2x-2 Е(х) = 2х + 2 
Xo = 0,600 Fixo) = —0,440 Р(х) = 3,200 
ху = 0,600 — (—0,440)/(3,200) = 0,7375 
F(x,) = 0,0189 F'(x,) = 3,475 
хз = 0,7375 — (0,0189)/(3,475) = 0,7321 


Esta es la solución, puesto que F(x) = 0.00017. El lector puede en- 
sayar otros valores para xy, por ejemplo. 0 y 1. y ver que con ellos 
también se converge rápidamente hacia la raíz. 

El método de Newton-Raphson puede aplicarse también a ecua- 
ciones simultáneas con dos incógnitas mediante una modificación del 
procedimiento descrito. Otro método iterativo basado en (10.17) y 
que se llama método de la posición falsa, exige dos hipótesis del valor 
de x, entre los que debe estar comprendida la raíz de la ecuación. Este 
método, junto con otros muchos, se describe en las referencias sobre 
métodos numéricos que se dan en la bibliografía final de este capitulo. 


10-5. METODOS DIGITALES 


Los métodos numéricos y gráficos descritos aqui son útiles para 
resolver los problemas sobre el equilibrio más sencillos. Sin em- 
bargo, cuando los problemas se hacen más complejos. interviniendo 
más especies en la mezcla de equilibrio y un mayor número de expre- 
siones de la constante de equilibrio, la combinación de las ecuaciones 
algebraicas resulta pesada y se hace cada vez más dificil poder hacer 
aproximaciones razonables. En el caso de equilibrios complicados, 
por consiguiente, hay que utilizar las técnicas y programas adecuados 
para el cálculo en una calculadora de sobremesa o en una calculadora 
digital de alta velocidad. El interés por estos métodos se ha visto estimu- 
lado por la importancia de los cálculos de equilibrio en problemas 
analíticos y especialmente en problemas en los que interviene la com- 
bustión de combustibles y propulsores. Aunque se aparte del objeto 
de este estudio dar una detallada discusión de las diferentes técnicas 
propuestas, se dará a continuación un breve resumen de algunas de las 
técnicas recientes. 
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FORMULACION DE UN METODO DE CALCULO 


En los problemas de equilibrio interviene la resolución de una serie 
de ecuaciones, algunas de las cuales no son lineales. Aunque existen 
métodos directos. basados en procedimientos matriciales, para resolver 
sistemas de ecuaciones lineales simultáneas, las ecuaciones simultáneas 
no lineales deben resolverse mediante métodos numéricos. Además, 
como una calculadora es incapaz de operar en función de variables 
desconocidas y solo puede realizar operaciones aritméticas con nú- 
meros. no puede hacer manipulaciones algebraicas. Por consiguiente, 
el método general utilizado en la resolución de problemas de equilibrio 
en una calculadora se basa en los pasos siguientes. 

1. Se presupone el valor de algunas de las concentraciones. 

2. Se utiliza la constante de equilibrio y las ecuaciones de balan- 
ce o conservación de materia para calcular las demás concentraciones 
desconocidas, utilizando los valores supuestos y las concentraciones 
previamente calculadas. 

3. Se hace una prueba para ver si se satisfacen todas las ecua- 
ciones. 

4. Se varian los valores de las concentraciones y se repite el pro- 
ceso hasta que todas las ecuaciones resultan satisfechas con la exactitud 
deseada. 

Los diferentes métodos utilizados siguen generalmente el procedi- 
miento citado anteriormente. pero difieren en la elección y formu- 
lación de las ecuaciones, en el método para hacer la hipótesis inicial 
y en el método iterativo empleado. Aunque la mayoría de los métodos 
digitales propuestos se refieren a equilibrios en fase gaseosa y utilizan 
las formulaciones dadas en 9-5, la ampliación de estos métodos a 
los equilibrios iónicos resulta ser directa. 


METODO DE BRINKLEY 


El método propuesto por Brinkley y desarrollado por Kandiner 
y Brinkley se basa en escribir las expresiones de la constante de equili- 
brio y de balance de materia normales. Algunas de las especies quími- 
cas, normalmente en igual número que los diferentes elementos químicos 
que aparecen en el problema, se escogen como «componentes indepen- 
dientes» (también llamados «bases»). Generalmente, son los compo- 
nentes que tiene las mayores concentraciones probables en el equilibrio. 
A continuación se utilizan las ecuaciones para calcular las concentra- 
ciones de las demás especies («constituyentes derivados»). Los valores 
iniciales de los componentes independientes se calculan normalmente 
a partir de las ecuaciones de balance de materia admitiendo que los 
constituyentes derivados están ausentes. Estos valores se mejoran des- 
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pués utilizando el método de aproximaciones sucesivas o el método 
de Newton-Raphson hasta que la diferencia entre los valores sucesivos 
de cada componente independiente es menor que cierta tolerancia ar- 
bitraria. Se han dado métodos tabulares para escribir las ecuaciones 
y se ha desarrollado su ampliación a problemas en los que interviene 
la falta de linealidad o sistemas multifase. Huff y colaboradores y 
Browne han propuesto variaciones a este método. 


METODO DE VILLARS 


En este método se escriben las expresiones de las constantes de 
equilibrio para los constituyentes derivados en función de ciertos com- 
ponentes independientes. Las expresiones de las constantes de equili- 
brio se tratan de una en una, despreciando las interacciones con los 
demás equilibrios. Se calculan los cambios de composición para el 
sistema en reacción que muestre la mayor divergencia en su relación 
de equilibrio y se revisan las cantidades de las diferentes especies ba- 
sándose en los nuevos resultados. El proceso se repite hasta que la 
discrepancia máxima es menor que un error señalado previamente. 
El método ha sido mejorado por Cruise, que lo modificó con objeto 
de poder hacer la selección óptima de los componentes independientes 
y de acelerar su convergencia. 


METODO DE WHITE 


En este método se escriben las ecuaciones en función de las energías 
libres. Como la energía libre total de un sistema es mínima en el equi- 
librio (Sección 1-3), puede calcularse las cantidades en el equilibrio 
de los constituyentes viendo qué cantidades son las que hacen minima 
la energía total estando sometidas a las restricciones debidas a las 
ecuaciones de balance de materia. Para obtener este mínimo se utilizan 
los métodos de descenso rápido («steepest descent») y programación 
lineal. 


METODO DE ANTHONY Y HIMMELBLAU 


El conjunto de ecuaciones 
/'Хх\, X2, ae Xm) =0 


que comprende las expresiones de las constantes de equilibrio y las 
ecuaciones de balance de materia se resuelven utilizando la técnica 
de la «Búsqueda directa» («Direct Search»). En este método, las ecua- 
ciones se elevan al cuadrado y se suman originando una función 


Ф = ESXi Xz, --- Xm)? 
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El problema se resuelve determinando las concentraciones (es decir, 
los valores de х) que hacen mínima la función Ф. El método opera 
escogiendo un conjunto inicial de valores de х y determinando Ф. 
Cada valor х se varía ahora en una pequeña cantidad, Ах, en un «mo- 
vimiento exploratorio» y se comprueba qué valor tiene a continuación Ф 
para ver si Ax ha hecho menor a Ф. Cada vez se adopta el nuevo valor 
de х si Ф es efectivamente menor: si no, se cambia el signo de Ах y se 
repite el ensayo. El proceso se continúa utilizando «movimientos ex- 
ploratorios» y «movimientos esquemáticos» hasta que Ф se hace mínima. 
Anthony y Himmelblau han señalado que, dando un peso relativo a 
cada una de las ecuaciones de un esquema numérico, se pueden ver 
afectadas las respuestas. Por ejemplo, repitieron los cálculos de Kandiner 
y Brinkley y obtuvieron resultados muy diferentes, especialmente en 
el caso de algunas de las especies de menor importancia, al variar los 
pesos relativos de las diferentes ecuaciones en la función Ф. 


METODO DE BARD Y KING 


Este método es un intento de escribir un programa general para 
resolver problemas de equilibrio iónico utilizando un procedimiento 
de tanteo. Aunque los métodos basados en este procedimiento son 
generalmente más lentos que los que utilizan otros métodos numéricos, 
se ven muy disminuidos los problemas inherentes a la convergencia y a 
las hipótesis Iniciales. En este método se tienen que escribir las ecuacio- 
nes de las constantes de equilibrio, las ecuaciones de balance de materia 
y la ecuación de electroneutralidad en una forma que recuerda mucho 
la utilizada en los capítulos anteriores. Se escogen como «variables 
fundamentales» las dos especies que aparecen con mayor frecuencia 
en las ecuaciones. Entonces, se escriben las ecuaciones de forma que 
pueden utilizarse para obtener las concentraciones de las demás es- 
pecies en función de las variables fundamentales y de las especies ya 
calculadas. Por ejemplo, consideremos el problema de una disolución 
C molar de un ácido débil H¿A. Las seis especies presentes en este 
sistema son Н“, ОНТ, Н.А, Н,А”, HA" у А77 y las ecuacio- 
nes son 


¡=[H*][H A НАЈ К, =(H*][HA” НА") 
Ky=(H*][A7 [НАТ] К, = [НОН] 
С = [Н,А] + [H¿A7] + [НА] + [А77] 
(H*] = [H:A] + 2[НА7 7] + 3[А7 7 7] + [ОНТ] 


Si se escogen como variables fundamentales [H*] у [А 7 |, entonces 
las ecuaciones han de ordenarse en la secuencia siguiente para hallar 
las concentraciones de las demás especies 
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[HA] = [H*P(A777]/K,K,K; 
[НА 7] = [H*][A77"y[H,A] 
[H:A] = K, [H,A]/[H*] 
[ОН] =K../[H*] 
Las otras dos ecuaciones se utilizan como ecuaciones de prueba 
Y = [Н,А]+ [H:A] + [НАТ 7] + [A7] С 
Y = [H:A] + НАТ] + 3[А7 77] +(0Н7] [Н+] 


Cuando se obtienen las concentraciones correctas de las seis espe- 
cies, los valores de Y en las ecuaciones de prueba son cero. Se escogen 
valores iniciales de las variables fundamentales que se sepa que son 
menores que los valores probables de las mismas. Entonces estos 
valores se varían sistemáticamente en etapas de 10, 1, 0,1, 0.01. .... 
hasta que se satisfacen todas las ecuaciones. Aunque este procedimien- 
to parece ser lento y pesado, el problema anterior aplicado a Н.РО, 
0,2 M se resolvió en solo 17 segundos, utilizando una calculadora 
digital de alta velocidad (calculadora «Control Data Corporation 1604»). 
Un problema más complicado relativo al ion Ni** en una disolución 
amoniacal que contenía EDTA (H, Y), en el que intervenían 17 especies 
en disolución, se resolvió en 80 segundos para cuatro concentraciones 
diferentes de EDTA. 

Como las calculadoras pueden programarse para generar datos y 
son también capaces de representar los datos directa y rápidamente, 
serán, con toda seguridad, muy utilizadas en el futuro para realizar 
cálculos sobre el equilibrio. 


PROBLEMAS 


10.1. Resolver las ecuaciones siguientes hasta hallar con dos ci- 
fras significativas la raíz real y positiva mediante el empleo del método 
gráfico. 


(a) [H*]? + (10 ?)[H*] — 10-2=0 

(b) [Ag+]? + 0,020 [Ag+]? = 3,0 x 1075 

(e) 4[Мв**Р + (4,0 x 107?) [Мв** + (10 x 10"9)[Mg**]— 
(60 x 107°) =0 

(2 — yy 

d ayay 

(e) [OHF + (1075) [OH"P + (107!) ЮН-Р + (10714) ОН-1- 
(10729) =0 
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10.2. Resolver las ecuaciones del Problema 10.1 hasta hallar con 
tres cifras significativas su raíz real y positiva mediante el empleo de 
métodos numéricos. 


10.3. Escoger las variables fundamentales y establecer la secuen- 
cia de ecuaciones que pueden utilizarse en el método de programación 
digital de Bard-King para los problemas siguientes. 

(a) 0,10 moles de HY (EDTA) diluidos hasta 1,00 litro 

(b) 0,10 moles de AgCI tratados con 1,0 litro de МН; 0,10 M 

(с) 0,10 moles de H¿PO, y 0,15 moles de NH, diluidos hasta 

1,0 litro 
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APENDICE A 


CALCULO 
DE LAS CONCENTRACIONES 
Y VELOCIDADES 

DE REACCION DURANTE 
LA REACCION H, -1, 


En la reacción 
Н, +1, Æ 2НІ (1) 


sea р, la velocidad а que se produce НІ o bien la velocidad а que se 
consume H, e I,. Por tanto, р, es la velocidad de variación de |Н, | 
y de [1,] con el tiempo /, o sea, en forma matemática 


—4(Н,], 
у= : 


En nuestro estudio, las concentraciones iniciales de H, e I, son iguales, 
de modo que 


=k,(H2],[L1, (2) 


[Hz] -0 = [z] -0 = С; (3) 


Como se consume un mol de 1, рог cada mol de Н, consumido, еп 
todo instante se cumple que 


[Н›], = [1], (4) 
195 
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y (2) puede volverse a escribir como 

-4Н 

A кднда 5 


Podemos resolver esta ecuación diferencial, utilizando la condición 
inicial de que 


ЇН,|,-о--С, para --0 (6) 
[тшс], 0) 

my 5 © =k,t (8) 
[Ha = ilal рте 6) 


En el caso en que К, = 2,3 litros/mol-seg, ky = 0,14 litros/mol-seg y 
С, = 107? mol/litro, podemos obtener las expresiones siguientes: 


(Ha), = [l], =3 577775 Moito 00) 

2 
v; = КАН, “эзгүй 2,3 mol/litro-seg (11) 
[HI], = X(C; — [H,1) = 2107? — [H,]) mol/litro (12) 
vs = k [H1]? =0,14(4X107? — [Н,),)? (13) 
Ше а= Us — Vp (14) 


Los valores de las diferentes magnitudes | Н, |, [I2]; [HI], о, о y 
Uneta» indicados en la Fig. 1.1(a) y (b), se calcularon utilizando las ecua- 
ciones (10) a (14). En la Tabla A.1 puede verse algunos valores de es- 
tas magnitudes en diferentes instantes. 


TABLA A. 1. Concentraciones y velocidades de reacción durante la reacción H,—I, 


[9,], 

t (12). Uy [HI], [43 Vreta 
(seg) mmol/l mmol/l/seg mmol/l mmol/l/seg mmol/l/seg 

0 1,000 2,3 х 1075 0 0 2,3 х 1075 
200 0,685 1,08 0,630 0,06 х 1076 1,02 
400 0,521 0,62 0,958 0,13 0,49 
600 0,420 0,41 1,160 0,19 0,22 
800 0,352 0,29 1,296 0,24 0,05 


870 0,333 0,255 1,334 0,249 0,006 
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Análogamente, cuando solo está presente inicialmente el HI, 


—d(HI, 
de 


Resolviendo (15) con la condición inicial 


= k [H1]; (15) 


[HD,=o = 2 х 107° M para г =0 
utilizando la misma técnica que antes se obtiene 


1 


| 

[НІ], = F H, = 0.147 + 500 moles/litro (16) 

о, =0,14[H1]? =0.14| 70] an 
10-2) — 

(1, =}, = 221070190, 18) 

да 2,3[H,], [La], = 2.319), (19) 


Рага dibujar las curvas 1.1(c) у 1.1(d) se utilizaron las ecuaciones 
(16) a (19). 


APENDICE B 


CALCULO DE LAS 
CONSTANTES DE EQUILIBRIO 
A PARTIR DE LOS DATOS 
DE ENERGIA LIBRE 


La energía libre de una reacción es la máxima cantidad de trabajo 
útil (por ejemplo, trabajo elástico o mecánico) que puede obtenerse 
al llevar a cabo la reacción. La energía libre standard o patrón de 
una sustancia puede determinarse definiendo ciertas energías libres 
standard de los elementos o iones y midiendo la cantidad de calor 
liberado durante las reacciones químicas. Esta energía libre standard 
de una sustancia, G?, es la energía libre de la sustancia cuando ésta 
se presenta en su estado standard normalmente el estado que posee 
la sustancia cuando está a una presión de una atmósfera en el caso 
de líquidos, sólidos o gases, o en el caso de un soluto cuando tiene 
una actividad unidad (o aproximadamente, una molaridad unidad). 
Generalmente se le asigna una energía libre cero a la forma más 
estable de un elemento en el estado standard a 25” C. La energía 
libre de una sustancia A en una mezcla en otras condiciones standard 
viene dada por la ecuación 


Ga =GA+RT ln [A] (1) 


siendo С la energía libre standard de la sustancia A pura, R una cons- 
tante, T la temperatura y [A] la concentración (con más precisión, la 
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actividad) de la sustancia A en la mezcla; ln quiere decir logaritmo 
natural o neperiano (igual a 2,3 logio). 
Consideremos la reacción 


А, + B, = 2AB (2) 


a 25° C y supongamos que A, y B, están en sus estados standard (como 
Н», N}, O, gaseosos о I, sólido), de modo que 


СА, = бв, =0 (3) 


y supongamos que la energía libre de formación de AB, С?в, es — 1,00 
kcal/mol. Este número indica que las experiencias han demostrado que, 
cuando A, y В, reaccionan para formar AB, se produce una variación 
neta de energía libre de 1,00 kcal/mol de AB formado. El signo menos 
indica una liberación de energía o que la reacción entre A, y В, para 
formar AB es espontánea en condiciones standard. En tablas y ma- 
nuales* se encuentran relacionados los valores de G% para muchas 
sustancias. 

En el caso de 1 mol de A, y 1 mol de B, en un frasco de 1 litro a 25° C 


Ga, = О4, + 1,364 log [A3] (4) 
Gs, = Gp, + 1,364 log [B,] (5) 


(RT In х = 1,364 logx a 25° С). Como G}, = Gp, = 0 y [А,] = 
[В;] -1М, 


Después que han reaccionado 0,1 moles de A, y В, para formar 0,2 
moles de AB 


G,, =0 + 1,364 log (0,9) = Gp, 0) 
СА, = Ga, = —0,0625 kcal (8) 
Gan = Сав + 1,364 log [АВ] (9) 


Сав = — 1,00 + 1,364 log (0,2) = — 1,953 kcal 00) 
С = (0,9)(— 0,0625) + (0,9)(—0,0625) 
+ (0,2)(— 1,953) = —0,503 kcal 01) 


Los cálculos correspondientes a otras composiciones en esta mez- 
cla en reacción se realizan de una manera análoga. 
Para hallar la relación entre la constante de equilibrio y la energía 


* Un resumen especialmente útil puede encontrarse en la obra de W. M. Latimer, 
Oxidation Potentials, Englewood Cliffs, N. J.: Prentice-Hall. 1952. 
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libre de la reacción sin hacer un cálculo punto a punto, podemos es- 
cribir una ecuación general que describa la curva. Si x moles de A, 
у В, reaccionan para formar 2x moles de AB, entonces na, = 1 — x, 
пв, = 1 — x y пав = 2x. La energía libre del sistema es entonces 


G = (1— xXG%, + RT In [A,)) + (1 — xX(G$, + RT ln [B,)) аж 
+ (2хХС 4, + RT In [АВр 


El equilibrio del sistema se alcanza cuando la energía libre del siste- 
ma, G, es mínima. ¿Para qué valor de x es mínima G? Recordemos 
que para hallar la condición según la cual G es un mínimo, cuando G 
varía con x, hay que hacer 


—=0 (13) 


o derivando (12) 
0 = — (Gi, + RT In [A3]a) — (Св, + RT In [В,].,) 
+ 2(С%» + RT In [АВ).,) 
Ordenando (14) se tiene 


269 —G2, — 6%, = RT In [А, + RT In [В,],, —2R7 In [АВ (15) 


(14) 


[АВ]: 
AG? = — RT In 9%. — —RTÍnNK 16 
“А ТЫВ, i 016) 
en donde 
AG” = 26%, — 69 — 60, (17) 
[AB]? 

= ABka _ 18 
ГА-1.В-1., 09) 


En el caso de la reacción que estamos considerando 


G° = 2( — 1,00) — 0 — 0 = — 2,00 kcal/mol 
RT Іп K = 1,364 log К = —(—2,00) 
K=29,3 
En el caso de una reacción general 
аА--8---2:С-40--. (19) 
AG? = —RT In K (20) 
АС? == cG? + 469 4... —aG? — bG? — ... Q1) 
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Las ecuaciones (20) y (21) nos permiten el cálculo de la constante de 
equilibrio de cualquier reacción en la que intervengan compuestos 
con energía libre standard conocida (es decir, medida). Como los 
datos referentes a la energía libre pueden obtenerse mediante métodos 
que no estén relacionados directamente con las reacciones químicas 
que nos interesen, se pueden calcular constantes de equilibrio de reac- 
ciones que quizá sea difícil o imposible llevar a cabo en un tiempo 
finito. Una deducción de (20) más exacta (pero equivalente) tendría 
que emplear actividades en lugar de concentraciones. 


APENDICE С 


TABLAS DE 
CONSTANTES DE EQUILIBRIO 


Los datos de estas tablas se han obtenido a partir de las siguientes 
compilaciones más completas: 

J. Bjerrum, G. Schwarzenbach y L. G. Sillen, Stability Constants 
of Metal-Ion Complexes, with Solubility Products of Inorganic Substances. 
Parte Г: Organic Ligands. Part IT: Inorganic Ligands, Chem. Soc. (Lon- 
don) Spec. Publ. No. 6 (1957); No. 7 (1958), y Dissociation Constants 
of Organic Acids in Aqueous Solution, Pure and Applied Chem., Vol. 1, 
Nos. 2-3. 

Los valores seleccionados son los determinados a 25° C o próxi- 
mamente a este valor y, siempre que ha sido posible, cuando se han 
extrapolado a dilución infinita (и = 0), de modo que se representen 
constantes de equilibrio termodinámico. Con frecuencia, en la biblio- 
grafía se encuentran varios valores diferentes para la constante de 
equilibrio de una reacción dada. Por ejemplo, los valores selecciona- 
dos de la constante de la segunda disociación del Н,5, К,, difieren 
entre sí en varios órdenes de magnitud. Como en otras medidas ex- 
perimentales, la confianza de los datos de constantes de equilibrio 
depende tanto de la exactitud de las medidas como de la interpretación 
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de los datos. Los valores indicados en estas tablas representan normal- 
mente los valores más modernos, aunque a veces la selección entre 
varios valores ha sido totalmente arbitraria *. 


TABLA С. 1. Constante de disociación de algunos ácidos a 25° С (para determinar К, 
рага la base conjugada, K, --К,/К,) 
Acido Reacción рК, К, 
Acidos inorgánicos 
Amonio NH,¿* Y NH, + H+ 926 5,5 х 10719 
Arsénico (1) H,AsO, Œ Н? + H,AsO,¿7 222 6,0 x 107? 
(2) Н,Аѕ0,- Œ H* + HAsO, 7 698 1,0 х 107? 
(3) НА5О, 7" = H* + АзО„ 77 11,53 3,0 х 10712 
Arsenioso HAsO, %H?* + AsO,” 9,22 6,0 х 10710 
Bórico НВО, = H* + BO,” 923 5,9 х 10710 
Carbónico (1) Н,СО, = Н? + HCO,” 6,35 4,5 х 1077 
(2) НСО, %H* + CO, 7 10,33 47 х 10711 
Cianhíidrico HCN Æ Н+ + CNT 9,14 7,2 x 10710 
Ciánico НСМО % H* + CNOT 3,66 2,2 х 10? 
Crómico (2) НСО, ФН? + CrO, 7 6,50 3,2 х 1077 
Fluorhídrico HF 2H? + Е- 3,17 6,7 х 1074 
Fosfórico (1) Н;РО, Œ H* + H,PO,¿7 2,23 5,9 x 107? 
(2) Н,РО, %H* + HPO, - 7,21 6,2 х 1078 
(3) HPO, + Н+ + РО, 77 12,32 4,8 х 10-13 
Hidrazinio N,Hs* =н + М,Н, 7,99 1,0 х 1078 
Hidroxilamonio МН,ОН" + HN,OH + Н+ 5,98 1,0 х 1076 
Hipobromoso НВгО + Н? + Bro” 8,68 2,1 х 1079 
Hipocloroso НСО = Н? + CIOT 7,53 3,0 х 1078 
Nitroso HNO, = H+ + NO,” 3,29 5,1 х 1074 
Selenhídrico (1) Н,Ѕе = H* + HSe” 3,89 1,3 x 107* 
(2) ESe” 2 H* + Se” - 11,00 1,0 х 10711 
Sulfhídrico (1) H,S  H* + HS7 6,96 1,1 х 1077 
(2) HST Ht + 572 14,0 1 x 10:15 
Sulfúrico (2) HSO,” Œ H* + $0,7 - 1,99 1,0 x 1072 
Sulfuroso (1) H,SO, = Н+ + HSO,” 1,76 1,7 x 107? 
(2) Н50, 2% H* + $0,77 7,21 6,2 x 1075 
Acidos orgánicos 

Acético СН,СООН Y H* + СН,СОО” 4,74 1,8 х 1075 
Anilinio C¿H;sNH;¿* =Œ H* + C¿H¿NH, 4,61 2,5 х 1077 
Benzoico С,Н,СООН + Н? + С,Н,СОО? 4,20 6,3 х 1077 

Citrico НООССН, · С(ОН (СООН) · СН,СООН = Н,Си 
(1) H,Cit = Н+ + H,Cit” 3,13 7,4 x 1074 
(2) Н,Си 2H* + НСИ 7 4,76 18 х 107% 
(3) НСИ 2H? + Си 27 6,40 4,0 х 1077 


* Véase D. DeFord, The Reliability of Calculations Based on the Law of Chemical 
Equilibrium, J. Chem. Educ., 31, 460 (1954). 


Acido 


Etilamonio 
Etilendiamino- 
tetraacético 
(EDTA) (1) 
(2) 


Etilendiamonio(1) 
(2) 

Fenol 

Fórmico 

o-Ftálico (1) 


(2) 


Metilamonio 
Oxálico (1) 
(2) 
Piridínico 
Tartárico 
(1) 
(2) 
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Reacción рК, К, 
Acidos orgánicos (Continuación) 

C,H¿NH;,* Y H* + С,Н,МН, 10,67 2,1 x 1071 
C,H,¿[N(CH,COOH),], = Н,Ү 
H,Y %4 H* + H,Y7 1,99 1,0 х 107? 
Н,Ү 2% H* + H,Y 7 2,67 2,1 х 107? 
H,Y 7" 2H? + НҮ--- 6,16 6,9 х 107? 
HY #Н' + ү-* 10,22 6,0 х 10-11 
C¿H¿(NH3),** Œ H* + С,Н,МН,МН," 7,52 3,0 х 1078 
С,Н,МН,МН," Œ H* + С,Н,(МН,), 10,65 2,2 х 10“! 
С,Н.ОНФН" -С,Н,О? 9,95 1,1 х 10:19 
HCOOH + Н? + НСОО- 3,77 1,7 х 107? 
С,Н.СООН), Œ Н+ + 

С,Н,СООН(СОО)7 2,95 1,1 х 107? 
С,Н.СООН(СОО) 2 H* + 

С,Н.(СОО),“7 5,41 3,9 х 1076 
СН,МН," + СН,МН, + H+ 10,72 1,9 х 1071! 
(СООН), Œ H* + COOHCOO7 1,25 5,6 х 107? 
СООНСОО- Œ H- + (СОО), 7 4,28 5,2 х 1075 
C,H;,NH* Œ C,H;N + H+ 5,17 6,8 х 1075 
(CHOH · СООН), = Н,Таг 
Н,Таг Y% H* + HTar” 3,04 9,1 х 1074 
HTar + Н+ + Таг” 4,37 4,3 х 1075 


ТАВГА С. 2. 


Compuesto 


Aluminio 
Fosfato 
Hidróxido 

Bario 
Arseniato 
Carbonato 
Cromato 
Fluoruro 
Manganato 
Oxalato 
Sulfato 
Yodato 

Bismuto 
Arseniato 
Fosfato 
Hidróxido 
Sulfuro 


Constantes del producto de solubilidad de algunos compuestos a 25° С 


Reacción 


АІРО, Æ Al*** + PO,¿777 
АКОН), + Al*** + 30H- 


Ba,(AsO,), %3Ba** + 2А50, 77 
ВаСО, => Ba** + CO, 7 

BaCrO, Y%Ba*?* + CrO,77 

BaF, Y Ba** + 2Е- 

Ва(МпоО,), + Ba** + 2MnO,” 
ВаС,О, Y Ba** + C¿0,77 
BaSO, 25 Ba** + SO,” ” 

Ba(10,), Y Ba** + 210,7 


BiAsO, 25 Bi*** + АзО,777 
BiPO, Y Bi*** + PO, 77 
ВОН), Y Bi*** + ЗОН" 
Bi S, 2 2Bi*** + 3577 


PK,» К, 
18,2 6,3 х 1071? 
32 1 х 10732 
50,1 8 х 1075 
8,3 5 x 107? 
9,93 1,2 x 10710 
5,98 1,05 x 1076 
9,61 2,5 х 10719 
7,82 1,5 x 1078 
10,00 1,0 x 10710 
8,82 1,5 x 107? 
9,4 4 x 10710 
22,9 1,2 х 10-23 
30,4 4 х 10-3! 
97 1 х 1079” 
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TABLA С. 2. (Continuación) 


Compuesto Reacción PK,» Ko 
Cadmio 
Arseniato Cd, (AsO¿), = 3Cd** + 2A50,¿7 77 32,7 2,0 х 10733 
Hidróxido Са(ОН), Y Cd** + 20H” 13,93 12 х 1071* 
Oxalato сас,О, + Cd** + С,0, 775 1,8 х 1078 
Sulfuro CdS = Cd*+ + 877 28 1 х 10:28 
Calcio 
Arseniato Са,(А50,), 2 3Ca** + 2А50,77 18,2 6,4 x 1071? 
Carbonato CaCO, 2 Ca** + СО, - 8,32 4,8 x 107? 
Fluoruro CaF, 2 Са"! + 2Е- 10,40 4,0 х 10711 
Fosfato Са;(РО,), Œ 3Ca** + 2PO,¿7 77 29 1 х 10722 
Hidróxido Са(ОН), 2: Са** + 20H” 5,26 5,5 х 1076 
Oxalato СаС,О, = Са"! + С,О,7- 8,89 1,3 х 107? 
Sulfato CaSO, Y Ca** + SO,” - 5,0 1,0 х 1075 
Yodato Са(0,), Y Са"! + 210,7 6,15 7,1 x 107? 
Сегіо(Ш) 
Hidróxido Се(ОН), => Ce*** + ЗОН" 20,2 6,3 х 10-21 
Yodato СейО,), = Ce*** + 310,7 9,50 32 х 10710 
Cinc 
Arseniato 2пз(АѕО,), = 3Zn** + 2А5О,777 27,9 1,3 x 10728 
Carbonato ZnCO, = Zn** + CO,” 7 10,68 2,1 х 10721 
Fosfato Тп,(РО,), Œ 3Zn** + 2PO,7 77 32,0 1,0 x 10732 
Hidróxido Zn(OH), Œ Zn** + 20H” 16,7 2,0 х 10717 
Sulfuro ZnS 2 Zn** 4877 22,8 1,6 х 10-23 
Cobalto(11) 
Hidróxido Со(ОН), 2 Со? * + 20H” 14,89 13 х 10713 
Sulfuro CoS 2 Со"! +577 24,7 2 х 10725 
Cobre(1) 
Bromuro CuBr 55 Си" + Br 8,28 5,3 х 10-9 
Cloruro CuCl Сиа” + CI 6,73 1,9 x 107? 
Sulfuro Си,5 42 2Cu* +8577 47,6 2,5 х 1078 
Tiocianato СиСМ5 25 Cu? + CNST 12,7 2 х 10713 
Yoduro Cul = Cut + 17 11,96 1,4 x 1071? 
Софге(11) 
Arseniato Со, (АѕО,), 25 3Cu** + 2450,77 - 35,1 8 х 10:29 
Hidróxido Cu(OH), = Cu** + 20H” 1966 2.2 х 107729 
Oxalato СиС,О, Y Си** + С,0,77 7,54 2,9 х 10%: 
Sulfuro CuS 55 Cutt + 5-7 35,2 6 x 10:36 
Yodato Cu(lO,), 4 Са!" + 210,7 713 7,4 x 1078 
Сгото(Ш) 
Fosfato CrPO, 4 Cr*** + PO¿777 2262 2,4 х 1071? 
Hidróxido Cr(OH), Y Cr*** + 30H” 30,2 6 х 1073! 
Estaño(11) 
Hidróxido Ѕп(ОН), HSn** + 20H” 25 1 x 10725 
Sulfuro 505 ж Sn** 4877 25,0 1,0 x 10725 
Estroncio 
Arseniato Ѕг,(РО,), Œ 3Sr** + 2450, 77 18,0 1,0 х 10718 
Carbonato SrCO, Y+Sr** + CO,” 7 996 1,11 x 10719 


TABLA C. 2. (Continuación) 


Equilibrio químico 


Compuesto 


Cromato 
Fluoruro 
Fosfato 
Oxalato 
Sulfato 
Yodato 


Ніегго(П) 
Carbonato 
Hidróxido 
Sulfuro 

Ніегго(Ш) 
Arseniato 
Fosfato 
Hidróxido 

Magnesio 
Amonio 

Fosfato 


Arseniato 
Carbonato 
Fluoruro 
Hidróxido 
Oxalato 
Manganeso 
Arseniato 
Carbonato 
Hidróxido 
Oxalato 
Sulfuro 
Мегсипо(1) 
Bromuro 
Carbonato 
Cianuro 
Cloruro 
Hidróxido 
Sulfato 
Tiocianato 
Yodato 
Yoduro 
Мегсигіо(П) 
Hidróxido 
Sulfuro 
Níquel 
Carbonato 
Hidróxido 
Sulfuro 


Reacción рК,, Kap 

ЅгСгО, %Sr** + СгО, T 4,44 3,6 x 1075 
SrF, 2Sr** + 2F7 8,60 2,5 x 107° 
Sr,(PO4) 32 3Sr** + 2рО,--- 31 1 х 1073 
5:С,О, Œ Sr** + С,0,-- 925 5,6 x 10710 
5:5О, 2: Srtt + $0,7 7 6,49 3,2 x 1077 
SrFr 32 Srt t + 2F7 8,60 2,5 x 1079 
ЕсСО, Æ Fe** + CO,- 10,46 3,5 х 1071! 
Fe(OH), Y%Fe** + 20H” 14,66 2,2 х 10715 
FeS Y Fe** ЭГ ийн 17,2 6 х 10:15 
FeAsO, 2: Fe*** + AsO, 7 20,2 6 х 107?! 
FePO, 2 Fe*** -РО, 77 22 1 х 10722 
Fe(OH), Y Fe*** + ЗОНТ 38,6 2,5 х 1073 
MgNH,PO, Y Mg** + NH,* + 

РО, 77 12,6 2,5 x 10-13 
Mgs(AsO,), 55 3Mg** + 2As0, ~- 197 2x 1072 
МЕСО, Y Mg** + CO,77 50  1х107 
МЕРЕ, Y Mg** + 2F7 8,2 6,3 x 107? 
Mg(OH), Y Mg** + 20H” 1095 11 x 1072 
МеС,О, Y Mg** + С,0,7- 407 86х 10-5 
Mn(AsO,), %3Mn** + 2А50, 777 28.7 2,0 х 10-29 
MnCO, + Mn** + CO, 10,7 20 x 107% 
Мп(ОН), Y Mn** + 20H” 12,76 1,7 х 10713 
МпС,О, Œ Mn** + C,0,7 7 1496 11 х 10715 
MnS = Mn** +87 15,15 7.1 х 10:15 
Hg,Br, Y Hg,** + 2Br” 22,25 5.6 х 10-53 
Hg,CO, = Hg,** + CO,” - 16.05 89 х 10717 
Hg, (CN), 2 Hg,** + 2СМ- 393 50 х 10:50 
Hg,Cl, Æ Hg,** + 2017 17,88 1,3 х 107! 
Hg,(0OH), = Hg,** + 20H” 23 1 х 1072 
Hg,SO, Œ Hg,** + SO,” - 6,15 7.1 x 107? 
Hg,(CNS), Y Hg,** + 2СМ8- 19,7 2,0 х 10720 
Hgz(10,), Y Hg,** + 210,7 1371 2,0 х 1071 
Hg,L, Y Hg,** + 217 28,33 4,7 x 10-29 
Hg(OH), Y Hg** + 20H” 25,52 3,0 x 10726 
HgS + Hg** + 5-- 520 10x 10-52 
МСО, = Ni** + СО, - 8,18 66х 10-9 
Ni(OH) = Nitt + 20H7 15 1 х 10715 
NiS + Nitt + 577 24,0 1,0 х 10:25 
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TABLA С. 3. Constantes de estabilidad de algunos iones complejos 


Compuesto Reacción PKuao Kaub 
Aluminio 

EDTA Al+++ + Y *R2AlY> 16,13 1,4 х 1016 

Fluoruro Alt +*+ + 6Е- 2 AIF T 19,84 6,9 x 101? 

Hidróxido А1* ** + 40H" 45 АКОН), * 33,3 2 x 105 

Oxalato А+ + 30x77 2 АЦОХ),777 16,3 2 x 1016 
Bario 

EDTA Ва? + + Ү-* > Ваү- - 7,76 5,8 х 107 
Cadmio 

Amonio Cd** + 4NH, =Cd(NH,),** 6,92 8,3 x 106 

Cianuro Cd** + 4 СМ" = Cd(CN)}, 77 18,85 71 х 1018 

ED Са* * + 2еп = Cd(en),** 10,02 1,05 х 1010 

EDTA Cd** + ү-4 2 СіҮү-- 16,46 2,9 х 1016 

Hidróxido Cd** + 40H” = Са(ОН), 77 10 1010 

Yoduro Cd** + 61" 2 Са, - 6 10% 
Calcio 

EDTA Са”! + Ү-* 2 Саү- - 10,70 5,0 х 1019 
Cinc 

Amonio Zn** + 4NH, Y 20(МН,),57 906 1,2 x 10° 

Cianuro Zn** + 4СМ 25 Zn(CN), T 17,92 8,3 х 1077 

ED Zn** + 2en 2 2п(еп),* * 10,37 2,3 х 1010 

EDTA Zntt + Y *R2ZnY "> 16,5 3,1 х 10:6 

Hidróxido Zn** + 40H" æ Zn(OH) 5 15,5 3,1 х 10:5 

Oxalato Zn** + 20x" 7 æ Zn(Ox),” - 7,36 23x10 
Cobalto(11) 

Amonio Co** + 6NH, 4+: Co(NH,)s** 4785 . 5,6 x 10* 

Cianuro Cott + 6CN" + Со(СМ№), * 19 1012 

EDTA Cott + Ү-* + Соү-- 16,31 2,0 х 10:6 
Собайо(111) 

Amonio Со+ + + + 6NH, Y Co(NH,)*** 35,2 1,6 х 103 

EDTA Со* ++ + Ү-* + Соү- 36 1036 
Соёгей) 

Amonio Си” -+ 2NH, = Cu(HN,),* 10,80 6,3 x 1010 

Cianuro Cu? + ЗСМ- +: Cu(CN) T 28,6 4 х 1028 
Cobre(11) 

Amonio Си++ + 4NH, = Cu(NH,),** 12,59 3,9 x 102 

Cianuro Си++ + 4CN" + Си(СМ),77 25 1025 

ED Cu** + 2еп Y Cu(en),** 19,60 4,0 х 101? 

EDTA "Си"! + Y = Сиү-- 18,80 6,3 х 1018 

Oxalato Си++ + 20x77 =Cu(Ox), 10,3 2 х 101° 

Tartrato Cu** + 2Tar – + Сщ(Таг), 7 5,11 1,3 x 10% 
Estaño(IV) 

Fluoruro 507777 4 6Е- 4 ЅпЕ,- - 25 1025 


* También son importantes los complejos polinucleares. 
Abreviaturas: 
ED = en = etilendiamina, ,НМСН,СН,МН, 
EDTA = Y”* = etilendiaminatetraacetato, ¿(" OOCCH,)NCH,CH¿N(CH,C00O” ), 
Ox” - = oxalato, С,О,- 
Tar” - = tartrato, -ООС - СНОН - CHOH · СОО”. 
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TABLA C. 3. (Continuación) 
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Compuesto Reacción рК Kuab 
Ніегго(П) 
Cianuro Fe** + 6CN" 25 Ес(СМ),75 24 1025 
ED Ее* + + 2еп = Fe(en),** 7.53 3,4 х 107 
EDTA Fe** + Y17**2FeY 7 14,33 21 х 10!* 
Нїеггой11) 
Cianuro Fe*** + 6СМ7 2 Fe(CN) 77 31 103! 
ЕРТА Fett? + Y4 Есүс 25,1 3 x 105 
Oxalato Бе+ ++ + 30x77 *2 Ее(Ох), 77 20,2 1,6 х 10290 
Magnesio 
EDTA Mg** + Y +2 Мрү-- 8,69 49 x 108 
Oxalato Mg** + 20x" - æ Мр(Ох), 7 4,38 2,4 x 10% 
Manganeso 
ED Mn? *2еп zæ Mnfen),* * 479 61х 10* 
ЕРТА Мп? * + Үг 42 Мпүг- 14,04 1,1 х 1095 
Oxalato Mn** + 20x” 7 æ Мп(Ох), 5,25 18 х 107 
Мегсипо 
Атошо Hg** 4МН, 25 Нө (МН, 77 19,4 2,5 х 1012 
Bromuro Hg** + 4Br" 2 НрВг, ` 21,7 5 х 10?! 
Cianuro Hg** + 4С№- + Hg(CN) "7 41,5 3,1 х 109 
Cloruro Hg** + 4С1- 32 H£Cl,¿7 7 15,22 17 х 1015 
ЕРТА Hg** + Y 2 Нрү 7 21,8 6,3 х 102! 
Yoduro Hg** + 417 2 Hgl, ` 30,2 1,6 х 1030 
Níquel(11) 
Amonio Ni** + 6NH, 22 ММН), ** 8,49 3,1х 108 
Cianuro Nitt + 4СМ* æ МСМ), 7 - 22 1022 
ED Ni** + 2en Y Ni(en),* * 13,68 48 x 1012 
EDTA Nit? + Y = NY 7 18,62 4.1 х 1018 
Oxalato Ni** + 20х-7 є Ni(Ox)," 7 6,51 3,2 х 10% 
Plata 
Amonio Ар? + 2МН, Y Ag(NHy),* 7,23 1,7 х 107 
Bromuro Ав? + 2Вг- + AgBr,” 793 8,5 х 10” 
Cianuro Ар? + 2СМ№- = Ag(CN),7 21 102! 
Cloruro Ад" + 2CI" 4 AgCI 5,6 4 х 105 
ED Ав" + 2en +2 Ag(en), * 770 50х10” 
EDTA Ад" + Y *R2AgY o 7 732 21х10 
Plomo 
Acetato Pb** -2СН,СОО" = Pb(CH,COO), 4,2 1,6 х 105 
Cianuro Pb** + 4СМ" 2Pb(CN) T 10 1019 
EDTA Pb** + Y 4 рЬү-- 18,04 1,1 х 108 
Oxalato Pb** + 20x77 =Pb(Qx),” ” 6.54 3,4 х 106 


SOLUCIONES 
A LOS PROBLEMAS 


2.1(a). [Ba**] = 0,20 M, [Li*] = 0,60 M, [C17] = 1,00 M, 
[NO; 7] = 1,00 M, [K*] = 1,00 M. 
2.3(а). HCN, Н”, CNT id = СМ" ]; [ACN] + [CN7]=0,20. 
2.4(а). х = 27. 
2.5(а). (1) СН а = = 0,010 M, [HX] = 1,0 M. 
(2) [H*] = = 0,995 х 1072 M, [HX] = 0,99 M. 


3.1(a). pH = 14,70, он т = —0,70, [ОН] = 5,0 М. 
3.2(а). [H*] = 13 M, pOH = 15,10, [ОН] = 7,7 х 10:15 м. 
3.3(a). H+] = 40 x 107 2 рН = 2,40. 
34(а). [Н+] = [cio” ] = 5,5 х 1075 M, [HCIO] = 0,10 M, 
ОН 1-18х 1 me R M pH = 426 
3.5(a). [Na*] = 0,20 M. [CIO] = 0.20 M, [HCIO] = 0,10 М. 
H+] = 1,5 x 1078 M, [OH7] = 6,7 x 1077 M, pH = 7.82. 
3.6(a). [Na*] = 1,20 M, [Cl] 0,50 M, [CH,COO” ll 0,70 М. 


СН,СООН| = 0,30 M, [H*] = 7,7 x 1076 M 
3 x 107° M, pH = 5,11. 
7,00; 10,99; 11.96. 
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3.8(a). 100; 1,18; 1,9 


Soluciones a los problemas 213 


3.12(a). 


4.1(a). 
4.2(a). 


4.3 (a). 


4.4(a). 
4.5(a). 


4.6(a). 
4.9(а). 


4.10(a). 
4.11(a). 
4.13(a). 


5.1(a). 


5.2(a). 
5.3(a). 


5.4(a). 
5.5(a). 
5.8(a). 
6.1 (a). 
6.2(a). 
6.4(a). 
7.1(а). 
7.2 (а). 


7.6(а). 


9.3(а). 
9.5(а). 
9.7(а). 
9.9(а). 
9.13. 


10.1(а). 
10.2 (а). 


5,6 х 10?. 

3,2 х 1078, 

1,00 х 107° mol/1, 0,233 mg/100 сор 

[Ba**] = (80.71 = 1,00 х 107? 

4,0 х 1071! mol/l, 2,4 х 107 е mg/100 ml, 

[Ba**] = 1,2 x 10710 M, [А5077 7] = 7,9 x 1071! M 
1,0 х 10-8 М, 1,0 х 107 5 M 

[Na*] = 0,10 M, [Br] = ШҮ; [Ag+] = 5,0 x 1072 M, 
solubilidad = 5,0 x 10:12 mol/l. 

ii = 0,04 M, [NO;- 15 = 0,030 M, [17] = 0,010 M, 
Ag*] = 8,3 х 10-59 

5,3 x 107 9 М, 0.010 mol. 

3,6 x 1075 mol/l, 6,1 x 1077 mol/l, 3,2 x 107? mol/l. 
5,3 x 10716 р 

0,98 a 4,41. 


[Ag*]=1,5x 10719 м, [037 ]=0.010 M, [NH;]=1,98 M, 
"'Ag(NH3)z*] = 0,010 M 

МН] = 0,18 М, 0,20 mol/l. 

1,66 х 107% mol/l, [As] = = 1,95 х 1071 M, 

[5-7 = 1,66 х 10:12 M, [ЫН] = = 1,00 M, 
[Ag(NH,),*] = 3,3 х 107 


1,6 x 1072 M > [S77] > 1 x 1072 M 

[Zn*+*] = 0,20 M, [Zn(O0H), ~] = 625 х 10718 M. 
7,2 x 1075. 

0,56 v, 1019. 

1,6 х 1077, [Zn**] = 0,0200 M, [Cu**]=1,2 х 10729 М. 
1,74 х 10%. 


0,60. 

0,60; 0,37. Ч 

log К, = log K,, + „60и, 
1+ Ju 

2,2 x 1073 M, 0,78 

6,2 x 107% M. 

5,6 x 1074 M, D = 

107* M. 

5,7 х 107? atm, 3,5 х 1075 mol/l 

9,5 x 1072 

9,51 х 107? 


SELECCION DE PESOS ATOMICOS INTERNACIONALES 


Elemento 


Aluminio 
Antimonio 
Argón 
Arsénico 
Azufre 
Bario 
Berilio 
Bismuto 
Boro 
Bromo 
Cadmio 
Calcio 
Carbono 
Cerio 
Cesio 
Cinc 
Circonio 
Cloro 
Cobalto 
Cobre 
Cromo 
Estaño 
Estroncio 
Flúor 
Fósforo 
Galio 
Germanio 
Hafnio 
Helio 
Hidrógeno 
Hierro 
Indio 
Tridio 
Kripton 
Lantano 
Litio 
Magnesio 
Manganeso 
Mercurio 
Molibdeno 
Neón 
Níquel 
Nitrógeno 
Oro 
Osmio 
Oxígeno 
Paladio 


Simbolo 


Al 
Sb 
Ar 
As 
5 
Ва 
Ве 
Bi 
B 
Br 
Cd 
Ca 


Peso 
Atómico 


26,9815 
121,75 
39,948 
74,9216 
32,064 
137,34 
9,0122 
208,980 
10,811 
79,909 
112,40 
40,08 
12,01115 
140,12 
132,905 
65,37 
91,22 
35,453 
58,9332 
63,54 
51,996 
118,69 
87,62 
18,9984 
30,9738 
69,72 
72,59 
178,49 
4,0026 
1,00797 
55,847 
114,82 
192,2 
83,80 
138,91 
6,939 
24,312 
54,9380 
200,59 
95,94 
20,183 
58.71 
14,0067 
196,967 
190,2 
15,9994 
106,4 


SELECCION DE PESOS ATOMICOS INTERNACIONALES 


Elemento 


Plata 
Platino 
Plomo 
Potasio 
Renio 
Rodio 
Rubidio 
Rutenio 
Selenio 
Silicio 
Sodio 
Talio 
Tántalo 
Teluro 
Titanio 
Torio 
Tungsteno 
Uranio 
Vanadio 
Xenón 
Yodo 


Simbolo 


Ag 
Pt 
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Peso 
Atómico 


107,870 
195,09 
207,19 
39,102 
186,2 
102,905 
85,47 
101,07 
78,96 
28,086 
22,9898 
204,37 
180,948 
127,60 
47,90 
232,038 
183,85 
238,03 
50,942 
131,30 
126,9044 
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